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Eq'-li 1 i br í os de Protol'l.a.cí 6l'1 y
de comp 1 e j .a. e i 6l'1 bil'l.a.r í el. de
1 os i ol'les Cob re ( 1 1 ) Y
Zi l'I c::: ( 1 1 ) c::: o JI ..él c::: i do P i c::: o 1 :í.JI í co
eJl so 1 Lleí 6l'1 e l'I d i ox.a.TlO-.a.gLla.
J.l.- l n t r o d u c c i o n
Para el posterior estudio de algunos complejos mixtos.
en los que participa el hnaca como igando. se uti izara ei
asido picolínico (pie en adelante). como se�undo li�ando.
Un requisito previo al estudio de la complejación ternaria
es el conocimiento de los sistemas más sencil los que par-
ticipan en está. Conocido ya el comportamiento de los 5is-
temas binarios hnca-Me. hay que proceder. pues. a ia
determinaci6n de las constantes de protonación del segundo
ligando y a la de las constantes de tormación de los com-
piejos binarios del pie con cobre( 1 ¡) y con zinctl ¡).
Las curvas de valoración potenciométrica que se Ob-
tienen al añadir· una base a soluciones de pie que con-
tienen la cantidad estequiométrica de ácido r u e rt.e para
p r o t o n a r el nitro¡;;eno piridinico.
protones.
muestran la
neutralizacion sucesiva de dos Las formas es-
tables en ;:onas extremas de pH. medios muy acidos o muy
a I ca lino s . son respectivamente la y la 111 de 1 esquema.
Sin embar�o. la rOfma estable a valores intermedios de
pH no esta bien detinida. En principio. puede suponerse el
si.;uiente e o u
í






Paris ( 1 ) supone
intramolecular entre el hidrogeno carboxiiico yhidrógeno
el n
í











la existencia un puente
h e t e r o c
í
c l i c o , rormael cual tavorece la
zwitteriónica. Estudios realizados por métodos crioscópicos
indican la existencia sólo de tormas mon6meras por lo que
debe descartarse la existencia de polimeros con puentes oe
hidró�eno intermoleculares.
E)(isten var-ios trabajos los que se estudia conen
detenimiento el e q u
í I ibrio entre la r o r rn a neutra V la r o rm a
zwitteriónica v se determlna cual es la forma predominante.
En soluciÓn acuosa. Evans. Herin;ton v V'Inaston :-1 a n
calculado a partir de datos espectroiotometricos las macro-
constantes de disociación las microconstantes
correspondientes.
aciea
las cuales permiten el de lacctlculo
traccion presente de cada una de las dos tormas tautómeras
\·HIJF.:CÜü- ==/
:;ideraciones
J¿d re partir dea con-
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s u � i e r e q u e I ¿" t o t: m a z: w i t ter i o 1) i e a e s I a p r e ¡.:, ¡J n o e r a n te. I o
cual es confirmadO por G [ een,' Ton? (4) .::.. oa r t t r de sus
valores experimentales de las constantes macroscopicas y de
los valores evaluados de las constantes microscóplcas por
combinaci6n entre las macroconstantes del ácido y de su
éster metílico. rl í Lr e r o y col por métodos
calorimétricos. mediante determinaciones de entropias de
ionización c�nfirman los trabajos de Jaffe y de Green y
Ton� concluyendo que para el ácido pic en solución acuosa
!a forma zwitteri6nica es la que existe en mayor
propo.rción.
Tambien Casassas y Tauler ( 6 ) estiman que la forma
predominante de la especie neutra es la zwitteri6nica. A
partir de los valores obtenidos para las constantes de
disociación ácida del ácido benzoico y de la pi t: id i na es-
tablecen que la primera constante de disociación del H2pic'
corresponde a la disociaci6n del nitrógeno piridinico
pro tonado y la se�unda a la del g:-upo carboxílo.
En este trabajo el estudio se limita. a la
determinación de las constantes de equilibrio globales




, Hpic y pi,::-. ( las lamadas macro-
constantes o constantes macroscópicas) s r n p r e I u z g a r la
posición del protón ionizable de la rorma neutra. Los
v a l o r e s encontrados en la b i b Li o z r a r La se d e t a l La n en ia
Tab!.';. \/.1. En la m a v o r I e de 13S re r e re n c i as estas :;on-
=: tan t e s :5 e n ¿, n el e t e ( m 1 ;¡ a :.:; ,j e n In e el ! o d e u u s c , .:; o I 1) .:, n IJ Ji él de
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1 a s referencias lo han sido en medio dioxano-a.?ua..
precisamente al 50% como en el presente trabaja. La. f'¿,':::OI1
de esta taita de datos en este medio. que por otra. pa.r�e es
relativamente usual en los estudies de equilibrios de
comple�ación.
carbo)(ílicos
puede ser debida a que los ácidos p Lr Ld i ri+
tienen una gran actividad fisiológica
(vitaminas. medicamentos antituberculosos. etc.) por lo que
los estudios se han realizado en medio acuoso. En este
trabajo en el que el entasls se centra en la formaciÓn de
complejos metalicos mixtos. las determin�=iones se hacen
en las siguientes condiciones: medio dioxano-aguaCl:l.
V / V) • a la fuerza iónica 0.2 M en nitrato de potasio y
En ['elación con los picol inato complejos de c o o r e v Li )
cabe citar que fueron obtenidos por primera vez PO! H.
Weidel (19). Ahora bien. las constantes de formación de los
comple�os presentes en el sistema c o br e : I 1 )-picol
í
n a t o en
solución acuosa fueron estudiada.s en primer r u g a r por K..
Suzuki v col (20) utilizando el métodoespectrofo�ométrico a
la r u e r z a i
ó
n i e a O. 1 1'1. obteniendo los si�uientes valcres
del a s con s tan t e s p K I = 8. 6 y p �� � = = ¡. 4. N o u t í ¡ iza ron e I
metodo potenciométrico ya que. como el complejo se torma en
medios muy �cidos. el electrodo de vldrio no permite ob-
tener resultados l'epf'OdUClbles. Por esta ill15mó 13.:::n.
F-etitlresux I col. l�J utilIzaran el metodo polaro�[atico I
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el espectroiotom�trico en el estudio de esta complejación.
obteniendo los valores de las constantes que se mues�ran en
la Tabla V.2. Tambi�n Casassas y Tauler (o) calcularon las
constantes de formación en medio acuoso a fuer=a i6nica 1 M
en n i t r a t o de potasio. Uti 1 izaron el m é t o d o potenciométrico
y medidas simultaneas de las concentraciones de iÓn
hidró�eno libre lcon electrodo de vidrio) y de i6n metá-
I i ca libre lean electrodo selectivo de i6n cobre) y obser-
varan que se obtiene un mejor ajuste de las constantes
cuando se utiliza� solamente las medidas realizadas con el
electrodo selectivo de iÓn cobre. Para el cálculo numérico
se empleó el programa MlNlQUAD (54).
Solamente. Holmes y Crimmin (17) han trabajado con el
sistema Cu(l l)-pic en soluciones en dioxano-agua (1:1.
v/v). A partir de datos potenciom�tricos en este medio
calcularon las constantes de formación de los complejos
presentes.
En la Tabla V.2lA) se muestra un resumen de los valores
encontrados en la literatura para las constantes de
iormacion de los compleJOS presentes en el sistema con 105
detalles de las condiciones experimentales y las rereren-
clas correspondientes.
En el presente estudio se observa que las lecturas de
potencial que corresponden a medidas reali=adas con el
e I e e t r ,;:, [j o d e 'v' í .:i r i o pe r m a n e e e n P t: .::.. e tic a III e ro t 2' a
lo de �0dd le.. ',;'::" : 'J t e.. e 1 o) n . ia.
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c o m p l e j a c i
ó
n se desarrolla a pH rn u v .:3,,:::;idos. Es P()[ eso �ue
para r e a I Lz a r ios cálculos se empiec..n sólo las medIdas
realizadas con electrodo selectlvo de ion cobre.
En relaciÓn con el sistema pic-ón zinc( I 1) en solución
acuosa se observa en la b i b Li o g r a f La la posibilidad de
formación de hasta tres complejos sucesivos: Znp i c ' •
La tormación del primer complejo
tiene lugar a pH<2.0. la del tercero a pH)4.0 y la del
segundo en la zona intermedia. se muestra en el
diagrama de distribución de las especies que contienen
zinc{ 11) en función del pH. calculado a pa r t i t: de los
valores de las constantes determinadas por Anderegg(24) en
medio acuoso v v e r figura V.l).
Los complejos formados por el zinc(ll) y con el ligando




les que sus homólogos de c o o r e c JI). En el
presente estudio se ha utilizado además del electrodo de
virio. un electrodo de amalgama de zinc.
En la Tabla V.2(BJ se muestra un resumen de los valores
bibliográficos de las constantes de r o rm a c i o n del sistema
z i n c r 11) -pie. con las referencias correspondientes.
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TAbLA V.l.
Constantes de formación de los complejos formados en el
sistema pic-cobre(!!> (A) y en el sistema pic-zinc(! 1) (8).
Va l o r e s e n c o n t r a d o s en la bibl iografia.
(A) Sistema Cobree II )-pic
===========================================================
t-tétodo I"led i o
poi ag. 0'.5 M NaNO:]
esp ag. O ") M NaNOl
esp aq. 0.1 M KN03
Hg ag. 0.1 M NaN01
g I ---) Oaq.
gl ag. 0.02 M
g l • Cu aq. 1. O 1"1 KN03
1 SE. Cu aq. l. O 1"1 I<N01
gl 50% dioxano.
0.1 M HCIO.
i I 50% dioxano
(8) Zinc(ll)-pic
�I a y. Ú. 1 11 N a C I O.
g I ay. O. 1 M 1( tJ O :3
ay. 0.1 M K�JO,





























































FIGü?A 'J.l: üi s t r ibuc
í
ón en r unc i cn ds l pH di! las especies que com i enen z i nci H i en el s r st ssa
Znl!!¡-pic en 50luciOn acuos�. Los lo�arlt�os de liS ccns�antes sucesivas de tor�aciDn lag d, = 5.3.
lo� dl = 9.62 y lag al = 12.92 segYn Anderegg (¿�).
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V.2.- Parte experimental
...... 1. - Preparacion de Soluciones
Acido picolínico: Se utiliza ácido p
í
c o l i n i c o ( FLU¡<A.
purumi de puc-eza superioc- al 96%. sin ultec-ior
purificación. Se prepara por pesada directa una sOluC1Ón
madc-e de ácido picolinico en dioxano-a�ua tl:l. v/v) a una
concentración del oc-den de 5 11. Las soluciones
pc-oblema de ácido picolínlco se preparan por dilución con-
veniente de esta solución. agc-egando nitrato de potasio
para obtener la fuerza iÓnica en 0.2 M y manteniendo la
composición del disolvente. Otra serie de experiencias se
r e a l t z o d t s o l v i e n d o directamente en la soluciÓn de medida
de la celda potenciométrica el reactivo sólido previamente
pesado.
La solución valorante de hidr6xido de potasio. ia
soluci6n de medio lónico conteniendo una concentracion co-
nocida de acidez mineral ''¡ las soluciones de iones
metálicos cobrel I 1) y zinct!! se han preparado come se
describe anteriormente.
- Sistema de medida
La celda po t e nc io rn e t r u c a u t
í
Lí c a o a es:
�. � I .4..s \: 1 !', '_- I •• t: .: S c; 1 ue i 011 ,:,1 t? t r .. :. b a i ,J, E � e'� t r "J e o i 11 d ic e (�,J r
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o o n o e Ag/AgCI/KCI ••• es el electrodo de reterencia ORION
�100S . con unlon de tipo cerámlco. Electrodo indicador
representa segün los casos un electrodo de �idrio (ORiON
9101>. un electrodo selectivo de i6n cobre (ORION 94-29) o
un electrodo de amalgana de zinc( l l l preparado segun se
describe después. La solución de trabajo \que siempre ha.
sido en d
í
o x a n o+a g ua (1:1. v rv ) con la tuerza iónica ajus-
tada a 0.2 M con nitrato de potasio) se describe en los
apartados correspondientes a los estudios de protonaclón
del pie. y en los de su c o m p I e j a c i o n con c o b re c 11) G con
z
í
n c c l L.i • Los valores de las lecturas de Le.m. de la celda
potenciométrica se toman con un potenciométro marca ORION
rOlA (precisión ± 0.1 mv ) .
La ceida potenciométrica esta termostatizada a -.. c..:3 ....--- -
O. 1 QC. El reactivo valorante se añade con una bureta
METROHM MULTIDOSINAT equipada con unidad intercambiaole




n . Se ha utili.::ado
a�itación magnética y burbujeo del nitró�eno.
El electrodo selectivo de Ión cabre y el de amalgama
de zinc utilizados como electrodos indicadores en el es-
tudio de los sistemas cobre( I I ¡-pie y zinc( I I)-pic respec-
tivamente han sido cal ibrados previamente en el medio de
trabajo (50% de dioxano (v/'v) y tuerza iónica 0.2 M en
nitrato de potasio). La cal
í
b r a c i o n del de
se ha realizaQa como se ha 0832cito anteriormente.
'�er ca�itU¡0 l J.
392
;;:. . ::.a. - C él I i b r a d o del e lec t r o o o s e ¡e.:: r: i ''; 'J P ¿; t: él e 1) o t: e
El electrodo selectivo de ion de cobre:, ha sido
ampl iamente utilizado para ia c e t e r m
í
n a c i o n de 1 d.S
constantes de formaci6n de complejos binarios ternarios
de c o c r e v Ll . (28-40). Este electrodo aporta una
información complementaria al electrodo de vidrio que al-
�unas veces es decisiva. como en el caso de e u e la
complejación tenga lugar a pH muy ácido. como en el sistema
Cut 11 )-pic. o en el caso de que la formaci6n de complejos
distintos vaya acompañada de efectos análogos sobre el pH.
El electrodo ORION 94-29 utilizado consiste
basicamente en una membrana de resina epoxi que contiene
iones S-: y Cu=' cuando la membrana esta en contacto con
una solución que contiene iones Cu�'" desarrol
í
a u n a
diferencia de potencial que depende de la concentración de
dichos iones cobre(!!) en la solución. Esta diferencia de
potencial c um o l e la le',r de Nernst. E = E' + s I og [Cut 1 1)).
donde E es el potencial del electrodo. EO su p o t e n c i a l es-
tandard, s es ia pendiente (igual él 29.579 mV a 25QC en el
caso nernstianoi y CCu(II») es la concentración de iones
cobre.
El calibrado de la respuesta del electrodo en las con-
diciones del presente trabajo (fuerza iónica 0.2 M.
d i s o I v e n t e o t o x a no r a g u a ( 1 : 1.
.
�. _, ; ha 1 e';e:. d o caoo
::10 t: dos P r .:_,.:; e a 1 m 1 el', t 1.) S o
í
t e r e n te s : a ) ¡::, a ( ::. . r .] e i a s
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rn o? d i d a s po ten e i o m e tri e a s o b ten 1 e a s u t i I i = a n d 1) S o ¡ u e ion e s d e
trabajo con contenidos conOClüo:JS creCientes de i.jn
c o b r e r Ll v (partiendo de una solución inicial de
concentración conocida y haciendo adiciones de una soluciÓn
patrón de CUll 1) desde una bureta). b i a03rtir de la
valoración potenciométrica de una solución de Cu(1 ¡) de
concentración cocnocida con una solución paLrón de EDTA. a
pH 4.0.
Por el primer procedimiento a) se obt i enen los
valores experimentales que se recogen en la siguienLe
Tablas V.3A: por el procedimiento b) 105 valores obtenidos
figuran en la Tabla V.38.
En la Tabla V.A se muestran ¡os valores experimentaies
obtenidos a partir de los resultados anLeriores para la
pendiente de la ecuación de Nernst y para el potencial es-




Resultados experimentales obtenidos en el calibrado del
electrodo selectivo de cobre( [[) en soluciones dioxano-a?ua
(1:1. v rv ) , a la fuerza i6nica 0.2 M en nitrato de potasio
y 25ºC.
A. Procedimiento a).




e n t e s d a t o s : "lolumen
inicial Va' c o n c e n t r a c i
ó
n inicial de o o b r e v Lf v , CCu} 'en
M).concentración(es) (en MI de solución patrón adicionadas.
A. B. C. etc .. A continuaci6n se dan los pares de valores
experimentales de volumen añadido. v v e n mi) v de potencial
leido (en m V i , E.
Valoración 1
Vo = 35 mi; [Cu] = 1.08 lO'· M:
A = 1.86 10 : M: B = 3. 76 1 0-:: t'l
.-, O 209 7 ":) O - -. 1 3 'J : 4 Ú - "' 1 \3 7 : .:: o - 1 3 1 :.:... . . - : '-' . .:... . � . "'-
9 7 O tJ
, -v .-; 6 8 O '::::::3 9 9 0 -
. -
e 0 :6 O - 220 : - ; - . : ..;..,:_._¡. , . . , 4.':;_' ..;_ . .
10.0. -2:::'6.0.
v.. E
1. O. -"::'8.1: 2.0. -2:9.9: 4.0.
- - .
-�"::'4 .. b:
8.0. -236.4: 10.C. - .• C_¡ • 1:':.(;. -::::3:;¡.1.
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Valoración 2
\/ o = 25m 1: ( e u J :: 1 1 Ü
-. 1"1:
A = 1.86 10-� M: B = 4.5110-: M.
VA . E
O. O. - 1 77 4 : O. 1 - 184. 5 : 0 .
.... 189. 9: O. 3. -192. 5. � . . :
O. 4. - 195. o: O. 5, -196. 8 : O. 6. - 193. I : O. 7 . - 199. 9:
O. 8. -201 � O. 9. -202. 3 : 1 O. -203. e : 1
. -, -205 . 6 .. .... : . ...J . � . •
1 4, -207. S: 1 8. -210. 6 ;
" rJ -212. 9 :
. ... 6. -214. 7 :. . "- . 4. • �.
3. O. - ..: t ti . 1 ; 4. O. -219. O : 5. O. -221 5 : 6. O. -223. 4'
8. O. -226. 3; 10. O. -228. 5.
Va . E
O. 5. -229. 7 : 1 O. -230. 3 : -, O. -23�. 5 : 3. O. -234. 1 :. L. •
4. O. -235. 1 ; 5 . O. -236. 3: 6. O. -237.
'-; . 8. O. -:=':39. 1 :-- .
10. O. -240. 6: 12. O. -241 7 : 14. O. -242. ,.:, . 16. �) . -243. 7 :. u •
20. O. -245. 3.
Valoración 3
Va ;:;: 25 mi: (Cu ] = '+. 46 10-
7 M:
A = 7.4410-" M; B = 5.1 10-J M: C = 1.861(:-: (.,
VA. E
0.8. -136.3: 1.2. -138.9: 1.6. -140.9: 2.0. -142.6:
2.5. -144.5: 3.0. -145.7: 4.0, -148.1; 5.0. -150.9:
r3. o , 1 e .-,
-
- -_.�: 7.0. -152.9: 8.\:;, -15.3 .. 7: 1',). o .
12.0. -156.2: 14.0. 1'::._,. -l.::.S.t�:
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20. O. - 159. 3.
\/� E
O. � . -173. 6: O. 6. - 174. 9 : O. 7. - 1 76. 6: 0. 6. -1i7 . .� :
O. 3. -179. O: 1 . O. -180. O : 1 ..., - 181 7 : 1 e -184. 1 :. ..:... . . � .
2. O. - 187. 3 : 3. O. -191 3 : 4. O. -194. 5 : 5. 0. -197. 1 :
6. O. - 199. 1 : 8. O. -202. 3 : 10. O. -204. " .
Ve . E
1 O. -208. 4 ; 1 5. -209. 9 : .-, O. -211 1 : 3. O. -213. 4:. .:... .
4. O. -215. 3: 5. O. -216. 8; 6. O. -218. 1 : 8. O. -220. 3;
10. O. �'-".i O: 1 .• O. -223. 4 : 15. O. -225. ,'_' 20. O. -2'2.7. 6-�¿,¿_. Lo. :
B. Procedimiento b )
Para cada valoración se dan los siguientes datos: Volumen
inicial. Vo. concentracion iniciai de la solución de c o b re ,
[Cu J • y concentraciÓn del EDTA valorante. [EDTAJ. A
continuación se dan los pares de valores experimentales de
volumen añadido. v , y potencial leido. E.
Valora.ción 4
Vo = :5 mi r cu i = 5.38 10-3 M: [EDTAJ = 2.46 10-1 M.
v, E
0.0. -228.3: 3.0. -226.0: 6.0. -.223.0: 9.0. -221.3:
1':.0. -219.1. 15.0. -217.3: 20.0. -214 O: 22.0. -212.4;
.2 -'+ O. - .:. 1 O . :;;; ::: 6 . O . - .:. 0 '_j e: ::: :3 O - .2 O "7 9: 30 ,). - .=. 1.) 6 . 4 ;
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4(; o . - 197. 6 : 42 . 0 - 195 5 : 44 . O - 192 l;j : 41.3 \) . - 1 �I) 1 :
48 o - 186 6 : �8 e - 1 85 --, : 49 O - 1 83 : 50 O - 1 82.
-
. ._j . i . � . "'-
Valoraci6n 5
v ; = 25 mi: CCu) = 5.27 10-l M: CEDTAJ = 2.60 10-3 M.
v. E
0.0. -228.0: 2.0. -226.1: 4.0. -224.5: 6.0. -222.8:
8.0. -221.2: 10.0, -219.6; 12.0, -218.0: 14.0. -216.6:
16.0. -215. 1 : 18. O. -213.5: :':0. 1, -211.9: 2::.0. -210.4:
24.0, -208.8: 26.0. -207. 1 ; 28.0. -205.3: 30.0. -203.5:
32.0. -201.6: 34.0. -199.5: 36.0. -197.3: 3,3. O. -195.0:
40.0. -192.3; 42.0. -189. 1 . 44.0. -185.4: 45.0. -183. 1 :,
46.0. -180. 1 : 47.0. -176.7; 48.0. -172.6: 49.0. -167. 1 :
50.0. -160.0.
Valoraci6n 6
v , = 25 mi: CCu] = 3.27 10-! M: CEDTAJ = 2.5810-; M.
v. E
0.0. -218.3: 2.0. -215.7: 4.0. -213.6: 6.0. -':::11.5:
8.0. -209.4: 10.0. -207.4: 12.0. -206.3: 14.0. -202.9:
16. O. - 200. 7: 18. O. -198. 1: 20. O. - 196. o : ':::2. O. - 192. 8 :
24.0. -189.0: 25.0. -186.6: 26.0. -134.2: 27.3. -180.3:
:. b . S • - 1 7 6 . :.: .::: 9 . O . - 1 7 3. 4: 2 �� . .::: . - 1 i �. _: _::-J. ,:. • - 1 �- 1 . ,:.. :
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FIGURA V.2: fotencial leido pOI el �lectf0do selectivo de ion cobre( 1 11, Ec., En lunciDn de-Iúi [(uJ en solución en c í oxano-agus \1:1, v ivv, a la tue r za i on i ca 0.2 11 y 25QC. Los s i cbo l cs ce­r r espcncen a las distintas experiencias r es l í z adas. (Ver text o i.
TABLA V.4
Calibrado del electrodo selectivo de c o o r e v Ll j en
soluciones dioxano-agua (1:1. v/V). a la tuerza i ó n i c a 0.2
M en nitrato de potasio y 25ºC: valores obtenidos del
potencial Eocu y de la pendiente g.
==================================================�========





4 29. 48 -294. 2
5 31. 18 -297. 7
6 31.02 -294. 4
===========================================================
2.2b.- Preparación del electrodo de amalgama de zinc.
Es conocido el uso de amalgamas de metaies como
electrodos que permiten conocer. P re 'J i o calibrado. la
concentraciCin del i6n metá! lCO ccrrespondient.e en una
s o l u c
í
o n en estudio. E n e s t -:: s en t_ 1 u o s e rl.=o. u t i I i =.:. (.! e ¿, o u i
4 o o
un electrodo de amal?ama de zinc.
La preparacion de una amal�ama de =inc puede I levarse a
cabo de dos maneras diterentes: en sólido o en iquido
( 44) • En el primer caso. usado para amalgamas muy ricas en
zinc. se trata zinc metál ico con una solucion acuosa
saturada de cloruro de mercurio(1 1). que contiene una
pequeña cantidad de ácido nítrico y en unos 30 minutos se
produce amal�amación (SO). En el segundo caso. preferible
para amalgamas más pobres en zinc. la amalgama se prepara
por e l e c t r
ó
l isis de una sal de iones de z
í
n c c 1 l j u t I I izando
un ánodo de zinc y un cátodo de mercurio (41). o disol-
viendo una cierta cantidad de zinc metálico en el mercurio
metal ( 44) . En e I presente trabajo se procedió a la
preparación de la amalgama de zinc por electról isis de una
solución de Zn(NO,), aproximadamente 1 M. ligeramente ácida
y previamente saturada de nitrógeno (42). Se hizo circular
una intensidad de corriente entre 0.6 y 1.0 Ampere hasta
que el porcentaje de zinc de la amalgama alcanzó un
comprendido entre el 0.5 y el 1.S %. 3e utilizo una fuente
de alimentaciOn cuyo voltaje es re�ulable entre 5 y 10
volt, .La amalgama es estable (los electrodos preparados con
el la rinden valores de calibrado analo�os) durante varios
dias conservada bajo una solución diluida d.e ácido
previamente saturada de nitr¿�eno. 3e prepararon cuatro
amal�amas diferentes. El po[centa�e de zinc en caoa un� de
ellas tu� el si¡;;uient.e:
4 01
Amalgama Peso de Hg Intensidad(A) Tiempo(fIlinJ %2n
1 1:3.061 Ü.b 12 1 . 12
s: 14.375 0.6 15 1. 27
3 12.668 0.8 10 1. 28
4 13. ';)130 l. O 10 1.50
Estas amalgamas se utilizaron para rellenar el e c t ro d o s
en forma de J (descrito por Ho l I o v a v y Reilley (43). ver
figura adjunta). Debido a la
geometri� de este electrodo de-
be procurarse que exista siempre
un medio de agitación (burbujeo
del nitrógeno) casi tangencial a
Contacto
He¡
. de H 9
la superficie de la amalgama.
sin que esta I legue a sufrir vi-
braciones. para evitar fluctua-
ciones en las lecturas y excesos
2e"", ,
locales de concentración de




2.2c. Calibrado del electrodo de amalgama de zinc
La calibraciÓn de estos electrodos se real izó a paritr
de las lecturas de t.e.m. de una celda potenciométrica del
tipo: E.R I Solución de trabajo lE. Amalgama. donde la
S,) I uc ion
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iónico Initrato de potasio 0.2 M en agua dioxano ( 1 : 1.
v ,. ',¡ -' ) exenta de zinc a la cual se a c Lc i o n a n vo l urn e n e s
medidos de una solución patrón de nitrato de ::inc �en el




c a r , o bien una
solución patrón de iones zinc �nitrato de zinc) que se
valora con una soluciÓn de EDTA (todo en el mismo disol-
vente y a la misma fuerza iÓnica).
A partir de las lecturas de t.e.m. obtenidas se




de las lecturas y la reversibilidad del
los electrodos es n e r n s t f a n o , la
electrodo. En la Tabla V.S. figuran los valores obtenidos
de g (pendiente de la ecuación que relaciona E con el
lo�aritmo de la concentración de iones zinc) y de los in-
tervalos de concentración de zinc dentro de los cuales
existe linealidad en dicha relación. Se observa que no
existe una concordancia satisfactoria con el valor teórico
de 29.57 mV de dicha pendiente. El lo se atribuye a
variaciones de la respuesta del electrodo de amalgama con
la variación de pH que se produce durante la valoraci6n en
el medio agua-dioxano empleado, compratmiento �a observado
en medio acuosos por diversos autores (48) E r e e t i 'J a m e n te.
como se demuestra en la figura V.3. la respuesta del
electrodo de a m a Lg a m a de zinc es sensible al pH .•e o m o lo es
a la concentración de zinc: mientras �ue a pH constante es





















FIGU�A V.3: Variaci6n de la r�spuesta del electrodo de amalgama d� zinc con el pH l. Y el







• • •• • • •
•• • ••• •• • e
2 25 3 3.5 pH
FIGUEA v.�: Variacion de lectura del potencial del
electrcdo de amalgama de zinc con el pH a tres
concentraciones de zinc: A : 1.01 10-) H; B
: 5.0 10-] H y e : 1.0 1ú-] M.
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Se?un Perrin y Sayce (48) los valores óptimos de la pen-
diente g. del electrodo de amal�ama de zinc en medio acuoso
se obtienen cuando el calibrado se realiza a pH constante
de S.S.
Se ha procedido al calibrado a varios valores
constantes del pH. obteniéndose los valores de g que se
muestran en la Tabla V.S, en la que se observa que entre
pH 5.0 y 5.5 el comportamiento del electrodo de amalgama de
zinc eb agua-dioxano es satisfactoriamente nernstiano.
En la Tabla V.7, se recogen los resultados experimen-
tales dados de los experimentos de calibración realizados.
Se dan en la Tabla los valores del potencial medido.del pH
y de la concentración de zinc para cada punto. con
indicación de los valores Ea y g correspondientes a cada
experimento. En las fi�uras V.5 y V.6. se muestran las re-
presentaciones
concentración
gráficas del potencial leido vs. la
de z
í
n c t Ll r para cinco de las experiencias
realizads a pH constante.
� 06
TABLA 'J.5
Valores de la pendiente g para las amalgamas 1 y Z.
===========================================================
Experiencia g Intervalo de Conc.
Adición ValoraciÓn ( ml"l)
de (Zn] con (EDTA]
1.3 23.3 0.32 - 11
1.4 20.4 18.3 0.32 - 6.3
1.5 20.9 0.25 - 5.0
"
1.6 20.5 0.25 - 12.5
1.7 20.9 0.7 - 6.0
..., 1 22.8 O. 12 - 6.3..:...




Valores de la pendiente g. obtenidos a pH constante.
===========================================================
Experiencia pH
2.d 6. 3 25.45 ± 0.9
2. e 5.4 30.00
2.3 5.9 '27.37
3.6 5.0 29.92 ± 0.6
3. 7 5.5 26.33 ± O. 4
3.8 5.3 26.03 ± 0.5
4. 1 5.4 22.60 ± 1.5
4.2 4.0 28.80
4.3 5.5 26.40 ± O c::• ..J
===========================================================
Nota Los intervalos de validez han sido obtenidos por
cálculo con un 95% de confianza. cuando no consta intervalo
de de validez g ha sido obtenida graticamente.
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TABLA V.¡
Valores experimentales de pH. lectura de potencial del
electrodo de amalgama y concentración de zinc para dos de
las experiencias realizadas
Experiencia 3.6
g = 29.9 ± 0.6: Eo = -947 ± 2; pH = 5.00
E ••• 1 ....... t m V ) • eZn) (mM)
-1072.2, 0.068: -1061.0. O. 136; -1057.4. 0.204;
-1053.3. 0.272: -1048.6. 0.408: -1045. 1 • 0.5�3;
-1042.2, 0.677: -1037.6. 0.945; -1032.8. 1.340:
-1031.3. 1.600.
Experiencia 4.1
g = 22.6 ± 1. 5: Eo = - 959 ± 5: pH = 5. 4
E. .. • I 9 • .. • lmV) . (ZnJ (mM)
-1053. a. 0.068: -1048. 9. O. 136 ; - 1044. 9. O. '::04 ;
-1038. 4. O. 272; -1036. 3. O. 339; -1034. 7 . O. 403:
-1032. ,., O. 542: -1031 O. O. 676: - 1029. 5. O. 80:� :.:... .














FI�IJF.A V.S: Fot�nc¡al leido por el electrodo de amal5ama de zinc, El., en tuncion de -Iog [ln} en
solucion en d¡OXi�o-igui (1:1, v/v), a la tuerza jÓnica 0.2 H Y 25ºC a pH constant� de 5.0. Los sl�­
bolos corr�spondin a las distintas experiencias realizadas;! indica la experiencia con un valor de �








-4 -3.5 -2 Ig(Zn)
fl�UE�.6: Fut�nci31 I�ido por �I el�ctrodo de amalgama de zinc, E,., en funciÓn de -Iog Iln] en
soluciDn �n d¡cx�no-agua 11:1, v/v), a la tuel:a iaRica 0.2 H i 25QC & pH constante de 5.5. Los sim­
bOlos corresponden a las distintas experiencias realizadas. lValores obtenidos de g : 26.6. 22.14 y�6.¿� ��I.
�.3.- Método de Trabajo
3.1.- Protonación de acido picolinico
A una solución con una concentración de acido mineral
conocida y conveniente. por ejemplo 0.2 M en ácido nítrico.
pH -- 0.7.contenida en la celda de valoración. calibrada
previamente según el método de Gran (51) ta I como se ha
descrito en el capitulo 1. se añade una cantidad pertec-
tamente conocida de ácido picolinico. sólido o en solución.
La solución resultante asi obtenida se valora con hidróxido
de potasio patrón y despues de cada adición se procede a la
lectura de la t.e.m .. (la estabili::ación de las lecturas se
produce antes de los tres minutos). En el transcurso de la
valoración se pasa de la forma H,pic· presente inicialmen�e
hasta la torma totalmente desprotonada pic-.
3.2.- ComplejaciÓn en el sistema Cu(II)-pic
Una solución que contiene una concentracion de acide
mineral conocida y conveniente \por ejemplo 0.2 M en ácido
n1.trico. pH z 0.7) se coi8ca en la celca de �a¡oración.
que uti 1
í
z a un electrodo \lidrio como electrodo in-
dicador. Se procede al calibrado de esta celaa segun el
mét8dü de Gran. Al i 102';;:'[ a la se des-
conecta el a� v i o r t o " se 80nect.=t '=1 e�2Ctfüdü
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selectivo de ion cobre como indicador. 1-1 e d i a n t e a d i e i () n e s
sucesivas de una solución patrOn de ión cobree! 1) en las
condiciones de trabajo (50% de dioxano y fuerza iónica 0.2
M) y las correspondientes lecturas de t.e.m. se procede al
calibrado del nuevo electrodo indicador. A continuación se
adiciona desde una bureta cantidades exactamente conocidas
de una soluciÓn patrón de ácido picolínico '1 se lee el
potencial del electrodo selectivo de i6n cobre después de
cada adición. La estabilización de las lecturas se con-
sigue no más lentamente en la 'Jolumetr-ia de
neutralización antes descrita.
que
La valoración se da por
fina 1 izada cuando se alcanza una re l a c
í ó
n molar
li�andoimetal de 10:1 como máximo.
La complejaciÓn del ión cobre(! (, por el ácido
picolinico tiene lugar ya en medio francamente ácido por lo
que si se utiliza el electrodo de vidrio como electrodo in-
dlcador las lecturas de r.e.lD. obtenidas muestran una
variación muy pequeña durante e 1 t.ranscurso ae la
compiejación. Las lecturas del electrodo de vidrio no se
pueden. pues. ut i 1 izar p a ra el cálculo ce las constantes
estabilidad. sino solo las del electrOdO select.ivo de
i6n cobre.
3.3.- ComplejaciOn en el sistema Zn«( ()-p1c
P a. r a e i e s t u G i o del o s e . .:¡ IJ i 1 í e r 1 o :=: el e en
.. 13
el sistema Zn\ II )-pic se pensó. por a n a i o z i a con ei sistema
anterior (CutIIJ-pic). en la utilizacion de un electrodo
indicador sensible a la concentración de i6n metalico. por
lo que. se procedió a la preparación y posterior calibrado
de un electrodo de amalgama de zinc (ver apartado V.2.2b y
2c).
Para el calibrado de este electrodo se procedió como se
ha descrito. del siguiente modo: a una solución 0.2 M en
nitrato de potasio disuelto en la mezcla dioxano-a�ua (1:1.
v r v ) se a�adió desde una bureta volumenes de una solución
patrón de zinctl 1): después de cada adiciÓn se reguló el pH
a un valor comprendido entre 5.0 y 6.0 (ya que es en este
intervalo donde las lecturas del electrodo de amalgama al-
canzan más rapidamente el equilibrio y son más estables) y
se procedió a la lectura de la r.e.m. los resultados se
utilizaron para calcular el potencial normal del electrodo
de amal�ama y el valor de la pendiente g. para cada ex-
periencia.
Para el estudio de los equilibrios de complejación.
la solución final del calibrado anterior se adicionan
volumenes conocidos de una solución patrón de picolinato de
potasio.
inicial
ajustando despu�s de cada adición el pH al valor
constante (mediante adiciones de una solución de
ácido nitrico o de hidróxido de potasio) . [Jespuo?s o e cada
.:. ,j i c i o n s e pro e e de.:. 1 a le': t u (.� del p o ten e i .=" I .,:.! ¿ 1 e 1 ¿, e t r o d o
de amalgama.
.. 1 ..
concentración de ion z
í
n c c I Lr libre a l c a n z a ei valor limite
inferior de linealidad de la respuesta
Se procedió también al estudio de
del electrodo.
l o s equilibrios de
complejación del sistema Zn(ll)-pic mediante electrodo de
vidrio. realizando dos tandas de experiencias. En una de
ellas. se trabajó entre los márgenes de pH de 1.0 a 1.8 y
se alcanzaron relaciones molares ligando/metal que no su-
peraron el valor de 3.6:1. todo ello para asegurar la
formaciÓn prreponderante del complejo 1:1. En la segunda
tanda de experiencias se trabajÓ entre pH 1.3 y 4 Y se al-
canzaron relaciones molares ligando/metal mas altas (hasta
10:1) para favorecer además la formación de los complejos
1:2 y 1:3.
El sistema de trabajo en este caso consistió en unas
valoraciones previas del medio iónico para calibrar el sis-
tema electródico se�ón Gran (ver capitulo 1 ) seguidas.
después de la adición de cantidades medidas de ácido
picolínico 'i de z
í
n c t 1 l r , p o r la v a
í
o r a c
í
o n con hidrÓxido
de potasio de la solución obtenida. Se procedió a las lec-




4.1.- 'Resultados del estudio de los equilibrios de
protonación del ácido picolinico.
En la TABLA V.8 se dan los resultados experimentales
obtenidos en las diversas valoraciones realizadas. Algunas
curvas de valoración se representan en la figura V.7.
A partir de estos datos se han calculado las curvas de
formación (� vs. -lag h) correspondientes a cada valoración
(figura V.9). Se obtienen dos saltos bien diferenciados 1n­
d
í
c a nd o valores de lag 1< ... y de l c g 1<"2 bastante separados.
por 10 que un primer par de valores aproximados de estas
constantes pueden obtenerse �raficamente a partir de los
valores correspondientes a grados de formación semienteros
(para � = 3i2. j o g K .. 1 = l. 5 : para;::; = 1/2. lag I(H I =
5.4) •
Se han aplicado métodos de cálculo numérico para el
cálculo de los valores óptimos de estas constantes.
mediante el uso de los programas LETAGROP (53) y 1"11 N 1 GLAS3
(52.) • Los valores obtenidos por el método gráfico han sido
empleados como primeros valores para las iteraciones
respectivas. En la figura V.S se muestra la distribución de
los residuale5 s e g
ú
n proporciona ei o u t p u t del p r o g r a m s
MINIGLASS.
En todos los cálculos se ha tenido en cuenta la e:.<is-
tencia de un potencial de unión l�uiaa v se ha tomadO el
v a I O e d e j .. = = 1
ó
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FIGU5A V.7: Curvas de valor3ción obtenidas en el estudio del sisteQa H-pic en solución en di�xano­
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FIGURA V.9: Curva de formación obtenida en el estudio del sistema H-pic en soluciones en jicxano-
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FIGU�A V.8: Distribución de errores lcalculada can el DrO�r¡�a HIHIGLASS r�SFectc al pHI en ¡as�alor�ciones correspondientes al Estudio oel sistema H-pic en sOijciDneS eG djQ.;no-a��a (1:1. ;�)a la tuer:a iónica 0.Z M !n nitrato Je potasio f 25;C.
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T AbL;' v. �5
R�sultados d� las valoraciones pot2nciom�tricbS
acido p Lc o i
á
n i c o l2n s o i u c i o n en o
í
c x a n o r a g u a i Lr L, v " ''¡ ) •
hidroxido de pota5io.
Para cada valoración se dan los si�uienLes datos:
Primera linea: tJI)mero de puntos. volumen inicial. potencial
estandard. concentración de hidróxido de p o t a s i o
valorante (con signo negativo). e o 11 e e n t t a e i oS n inicial de
ácid o p i col i n í e o Y e o n e e n t s: a e i o n í n í e i ¿, J d e a e 1 ,j ú III i n e r El ; •
Segunda linea y si�uientes: Volumen a�adido de �aloran�e I
potencial leido correspondiente.
Valoración 1
64 """ Oí,) 399. 80 59. 1"'� -O.... ..J. ..J I 19ó3 O . 03020 O. 1885()� 00�.. 347. 2 3. 20 346. 9 .,. 40 346..j. t:' .,. 60 346 .3. 8(1 345. 6
...J _' . �.. 00 345. 1., . 4.50 344. " s: (lOt:' 50 341 7 .. ..J. 342. :¡..J • 6. o 1) 340. 6 6. 50 339. '1 7. oc 3.37.7. 50 336. 7
L '18. co -:-�c:" "" 8. 50.J.J..J. ..J 334 . 1 9. (lO ;. ._. ...,9. 50 331 7 ""v� • 91 O. ,)0 330 . .., 1 (l • 51L 323. 8 1 1 00 327 .1 . 50 .,.", . :J1 " .. o. 1 12. Oí) 324. 6 13. 00 321 4 14. 00 - 18 • .,15.1)1) 314. 4 1 Ó • t) o .j310. c: 17. oo :; o 6...J t) 18. 1) t) 301 "219. 00 295. 6 19. 50 292. 4 20. 00 288. 8 20. 51) .") ,., ,,- •21 00 280. 8 21 so 275.
..:..0"':. •
Ó ".., (lí) 2ó9. C" "..,..,.,. "'- ... ..J 50 2.Jl 9.. .J. 00 251 4 ..,.,. 51)
LL.
.
. .....J. 'i�"':"" 7 24. o t) 186.4. .._\._\. 7 24. 20 159.24. 41) 140. 8 24. �I) 129. �'6 24. :3 i) 1 20. 7 ..,c.� "" �I) ,-.J. ,) <.l 1 : ...,_.J • l(tó. - --) =- �, t) - :.J_, .. .J • 1;):: . '4 r. « 41) 1 l�� í) • . , -i e-'o:- ) ,) i......J. .. -J • 5 ) .J'"_.J • ·14 • , ,-=- - ,... -...; . , ) 7 1 25 .; (¡ :33. <; ..: �.2.=, • . ; .) o', _ _'33 . .! -, � <: .:;¡ : <¡ "'í.:.. -_ - . ,) �,., � - ' .... - .. -'JI) � - -_._ 7 , .¡ �� �I.J J < • � ,
.. .; :¡ 1)
,




.::; 1 .)- - ., '- .' ;-, J -, . � -
� ....
- _ .¡ -'/': -_:.¡_' :
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Va.loración :2
59 25.00 398.50 59.157 -0.2033 0.02916 0.18850
4.00 3H.3 4.50 343.2 5.00 341. 8 5.50 340.5
6.00 339.2 6.50 338.0 7.(1) 336.6 7.50 335.2
8.00 333.9 8.50 332.6 9.00 331.4 9.50 330.0
10.00 328.7 10.50 327.2 11. 00 325.9 12.00 322.9
13.00 319.6 14.00 315.7 15.00 312.0 16.00 307.5
17.00 302.8 18.00 297.2 19.00 290.5 20.00 282.6
21.00 272. 1 22.00 255.0 22.50 239.3 23.00 201.5
23. 10 183.8 23.20 168.6 23.30 154.4 23.40 143.9
23.50 136.8 23.60 130.3 23.72 125.0 23.80 120. t
23.90 115.9 24.00 112. 4 24. 10 108.4 24.20 105.3
24.30 101.7 24.40 98.8 24.50 95.4 24.60 n.6
24.70 89.4 24.80 86.7 24.90 83.6 25.00 81.0
25.10 78.5 25.20 75.2 25.30 72.6 25.40 69.2
25.50 66.3 25.60 63.0 25.70 60.0 25.80 56. (1
26.00 48.0 26.20 37.9 26.40 24.6
Valoración 3
63 25.00 398.40 59.157 -0.2033 0.05040 0.18875
2.50 344.0 3.00 342.9 3.50 341.7 4.00 340.5
4.50 339.4 5.00 338.3 5.50 337. 1 6.00 .,.'0 r:: o,J "_'..J. ,
6.50 334.6 7.(1) ""7� c: 7.50 332.0 8.00 33().7..J.J..J • ...J
8.50 329.5 9.00 328.0 9.50 326.5 1 O . (11) 324.7
10.50 .,...,.,. ,., 11.00 321.6 11.50 320. 1 12.00 .)18.5.,) .. .,)."-
14.00 311. 5 15.00 307.4 16.00 303.0 17.00 217.4
18.00 292.6 19.00 286. 1 20.00 278.3 21.00 168.0
22.00 251.8 22.50 236.6 23.00 208.5 24. ,)0 12'1.9
24.60 112. 7 24.72 110.5 24.80 108.6 24.90 1'.)6.2
25.00 104.4 25. 10 102.5 25.20 100.5 25.30 93.6
25.40 96.8 25.50 95.1 25.60 93.2 25.70 "11 • 3
25.80 89.5 25. '10 87.9 26. ¡)O 86.2 26. 1 (1 84.4
26.20 82.5 26.30 80.9 26.40 79. 1 26.50 77.5
26.60 75.7 26.70 74.0 26.80 72.4 2
ó
, '?(l 70.9
27.0(> 69.0 2 -; . t o 67.4 27. 21) 65.4 ·�7.3i) � ::: • "3





,., 25.00 399.00 59.157 -0.2022 0.03400 0.19000b ....
0.00 352.4 1. 00 350.2 2.00 347.6
3.00 345,2
4.00 342.7 5.00 340.3 6.00 337.9
6.50 33ó.3
7.00 334.9 7.50 333.6 8.00
"''''., ., 8.50 331. O")..J'_,�
9.00 329.5 9.50 328.3 10.00 326.8
10.50 �;C"
;ti
0.) • ..) • ..)
11.00 323.9 11.50 322.3 12.00 320.7
12.50 319. 1
13.00 317.3 13.50 315. 7 14.00 313.9
16.00 3úó.l
18.00 295.9 20.00 282.4 22. 14 255.0
23.00 228.1
23.20 214.6 23.40 191. 5 23.60 163. 1
23.80 146.5
24.0() 134.3 24.20 125. 1 24.40 117.9
24.60 111.0
24.80 106.0 25.00 100.6 25. 10
98.3 25.20 '15. 7
25.30 93.8 25.40 91.3 25.50 88.9
25.60 87.0
25.70 84.6 25.80 82.7 25.90 80.3
26.00 78.4
26. 10 76.0 26.20 74. 1 26.30
71.7 26.40 69.3
26.50 67.2 26.60 64.2 26.70
62.6 26.80 60.0
26.90 57.2 27.00 54.8 27.20
48.9 27.40 42.2
27.60 34.0 27.80 23.6
Valoración 5
59 25.00 399.70 59. 157 -0.2022 0.04240
0.19100
4.00 342.3 5.01) 340.2
6.00 338.0 6.50 336. :.
7.00 334.9 7.50 333.4 8.00
332.0 8.50 330.8
9.00 32'1.3 9.50 327.9 10. oc
326.4 10.50 325.0
11.00 323.4 11. 50 321. 9 12.(10
320.4 12.50
�,."'\ ..
.,j i ;_:: • I
13.0t) 317. 1 13.50 315.3 14.1)0
,31').6 14.50 .3 ¡ 1. 6
15.(1) 309.7 16.(10 305.5
18.00 .,
�, ., 2').00 282.9.J..'1o ...
22.00 260.7 23.00 234.4
23.50 199.5 23.60 185.3




24.80 118.5 25.00 107. 1 25.20
1 \)2. ,) 25.30 -:;") . q
25.40 93. O 25.50 95.3
25.6ll -:;:;.5 25.7i)
r . , !., •••.J




26.20 81.1 26.3tJ 78.9
26.4 ! 76.
., 26.50 ';' ... ::;I




27.ll0 64. 1 27. 10 61.8 27.20
59.6 27.40 5.l. i




Valores obtenidos para las constantes de protonacion
del ácido picolinico en solución en dioxano-agua <1:1.






1'11 N 1 GLASS
Va l 4D
5.37 ± 0.04 5.3131 ± 0.007 5.;:;56 ± 0.003
6.93 ± 0.05 6.80 ± 0.04 8.81 ± 0.015
Desv.Estandard 1.351 1.sas 0.030
u 0.513 103 0.706 10::: 0.270
===========================================================
a) En el prog�ama LETAGROP. ',;al 1
í
m p l i c a una r u n c
í
o n de
minimización expresada en 105 residuales respecto a con-
centraciones totales de ácido.
b I '-@_I__..._ implica que en la runClon de minimi=acion ¡os
residuales se calculan respecto lecturas de t.e.m ..
CI La desviacion estandard íSi�y en el pro.;cama LETAGROP)
del ¡:, r o e r él m :3 n i 11 I G LA::' .3 e s t_ a r � r e r i IJ .:. a 1": (1 1 :J::' (J e s J -? PH .
4 Z 3
4.2. - Resultados del estudio de los eguilibrios de
complejaci6n en el sistema Cu(II)-pic
En la Tabla V.lO se dan las condiciones iniciales de
cinco de las diez valoraciones realizadas en el estudi� de
los equilibrios de c c m p t e j a c
í
o n en el sistema Cu(IIJ-pic y
en la Tabla V.ll los resultados experimentales correspon-
dientes a dichas valoraciones.
Estos datos experimentales se han sometido a
tratamiento numérico mediante los programas de cálculo por
ordenador MINIQUAD y SUPERQUAÚ. Estos programas solo acep-
tan el modelo que incluye los dos complejos 1:1 y 1:2.
En la Tabla V.12 se muestran los valores obtenidos para
las constantes de tormacion de estos complejos y 10$
parámetros estadísticos correspondientes a los conjuntos de
datos tratados. suministrados por cada programa uti li=ado.
42 4
"r,:::, BLA V. 1 G
Condiciones experimentales iniciales de cada una de las
valoraciones realizadas en e l estudio Cu(ll)-pic en
soluciones dioxano-agua V IV) • a la ruerza iónica " -.\J .....
M y 25QC.
===========================================================
Va l. nQ [ pi e J [Cu] [ H ]
1 45 00 o. 0';)98 O. 00418 O 09530
5<) . 00 o. 0998 ,", 0\) 18:3 O. 12440- u.
3 45 00 O. 1720 O. c.:.cao o. 07960
4 35. 00 O. 0998 O. 00':'62 O. 0948·)
5 40. 00 O. 0998 o. 0'':''':'35 O. 07700
===========================================================
TABLA 'v.II
Resultados de las valoraciones potenciometricas
realizadas para el estudio de los equilibrios
comple;ación en el sistema ,.=; LJ \ 1 1 ; - c
í
c en .3.:_¡ i u e i e 11 en
',/ I ;. ¿" i ,::1. r u e .: :: '"' 1 ...; r, 1 .:;:,
425
Primera l I n a a : !Jum.::-c,:_¡::-::- c.u n t.c s , ',;oium2;O, i�o;i,:o;d,. LlOo'�o2;:c;i.':tl
e s t a n d a rd , = 29.57 . el) n e ¿. 11 t r a e í ;:) n do?",'::; i d ,) P 1 e e I i r. 1 e o
valorante, cera) . cuncentraci.on iniciai oe metal y
concentración inicial da ácido mineral.
Segundo) linea y siguientes: Voiumen a�adiao de acijo
picolinico valorante y lectura de potencial del e i e o t ro d o
selectivo de cobre.
Valoración 1
25 45.00 334.60 29.570 0.(1998 0.00(1(10 0.00418 0.09530
0.25 263.0 0.50 261. 1 O. 75 259.2 1 • (H) '257,()
1. 25 254.9 1 .50 "t: .-) � 1.75 249. 7 2. (ti) 24:'. i'4..,) .... ..,)o., ., <" 243.5 0.50 2 41). !) '") 75 236.3 ,) • í) o '1 � 14.40..) ... I- _''':'' . •
3.25 227.4 3.50 ., ':'i I " 7r: 217.6 4.0:) 212 . ..,.. .1..40.0 ..j. ,,J ..
4 '1C' 2() 7 .2 4.50 202.6 4.75 193. ,:; 5.00 17').9
.... �
5.50 186.9 6.00 180.9 6.50 175.8 7.00 171. .;
7.50 167.5
Valoración :::
30 50. 00 334. 5(1 ... " 570 .) I)':¡ '1;.1Io.'" •
t) • 1 .,. 251 '1 1). ,.,'" 24� ..) Io.,J .:1
O. ·s t) 244 9 .) . 7ft 'o, , ,. ')ti.. �..).
1 00 237. '1 1 . 1 o '1 »Ó, !._ ..;'_'l.
1 . :lú 229. 4 1 :;0 27..7. r:..;
1 . 30 :21 ..J 1 . '1 !) 2l3. 1
.., _')¡:' .... ") " .... 33 �;)q •4. 4.J .. J. L. '.' .... 7
,., 70<- 20:: . .: :: :3 �>'I... , � '" ¡ o!
-
,:;-
1 ::, S. :� . -v ) . �� '3 1 . ¡ �
1) • o O �i (¡ (! O. O (J j 88 o . t 'Z J � ;'¡
().3:3 247.6 (1.-3I)
(1 JI) ... 4 I '.1 ) ,)... ,,'
1 2') " 7 � ! �(:.) ¡
1 Ó 1) ",),0,,,. 4 ¡ (¡I..L..J
...,
(11) 2 1 9 .., ,¡, . o
- , �.
') 5(¡ :07 ,: ... o': ·3.. .s -
�
',' ,) t :¡ 7
-
- , -o.' I
"
, " o'J




34 45.00 333.10 29.570 1).1720
0.05 253.1) O. 10 252.0
0.25 248.3 0.30 246.6
O.4:i 24.2. 1 O.5() 240.8
(1.65 235. 1 0.70 "'/
........ ,
... .:>.:>.0
0.85 226.4 0.90 223,6
1. 05 215.9 1. 1 O 213. 7
1.30 203.8 1. 35 201.2
1. 50 195.7 1. 55 193. 7
1 • 71j 188.2 2.00 180.3
Valoración 4
Ü.O(;OOO 0.021)80 0.07960
O. 15 25',). 7 0.20 249.5
0.35 245.5 o , <+ O 244. 1
0.55 2.39.3 0.60 237.6
0.75 230.7 0.8(1 223.8
0.95 22 1. � 1.00 218.'7
1.20 208.8 1. 25 206.5
1. 40 199.4 1. 45 1'17.5
1 . 6 (l 192. 1 1. 65 190.0
CUPIC4
19 35.00 335.80 29.5N 0.0993 0.00000 0.1)0268 ü.09480
0.25 256.2 0.51) 252.6 0.75 247.9 1.00 243.4
238.0 1.50 231. 8 1. 75
"')·
...
'c � 2.01) �17.51. 25 .... J. J
2.25 210.2 2.50 .203.2 2. 75 196. 7 3.01)
1in.4
� ,.,c- 186.9 3.50 183. 1 3.75 1 79 . 7 4. Oc' t 76.6·J.4..)
4.25 173.9 4.50 171. 4 4.75 169.4
Valoración 5
CUPIC5
3'2 40. oo 334.50
,). 1:: 255.4
').ó(l 2�7.,�




1).25 .... C"o:- c:� J . .). .J
,) . 70 245. 7








':'8 t·:n. 5� .










o :3 ,) ., 4 ,) '.J (i 7 �)-
, 2 f)
� � � :- ! -:,1,;L . � .' .
1 60 .., '") ..,
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TABLA V.12
Valores de las constantes de formación de los complejos
1:1 y 1:2 en el sistema Cu(l l)-pic, obtenidos mediante ios
programas MINIQUAD t54) y SUPERQUAD (55!. NOmero de curvas




t10de O Mode 1
8.7021:0.006 8.766 ± O.OOl 8.747 ± 0.006











- Resultados del estudio de los equilibrios de
complejación en el sistema Zn(II)-pic.
El estudio de este sistema. e o m o " a s e ha i ndie a do. s e
ha realizado mediante tres series de experiencias.
En la primera serie se han valorado soluciones de ión
zinc con solución valorante de ácido picolinico. utilizando
un electrodo de amal�ama de zinc. En esta serie se obtienen
s610 valores aproximados de las constantes. ya que al pH
constante lentre 5.0 y 6.0) al cual se han realizado estas
experiencias
desprotonado.
el ácido picolínico se ha 11 a totalment.e
los e q u
í í
b r Lo s se ha 1 lan ruetemente
desplazados hacia la formación de íos complejos s610
se�lJi(se con cierta precisión la formación del com-
piejo 1:3. En la Tabla V.13 se dan las condiciones
iniciales de las valoraciones realizadas en esta serie de
experiencias y en la Tabla V.14 los resultados e x p e rLrn e n+
tales potenciométricos '::lue correspcnden a dichas
valoraciones.
En la se�unda serie de experiencias se han r ea ¡ i c a d o
valoraciones de neutralizaciÓn de soluciones que conten1an
e o n e e n t r a e ion e s d í ver s a 5 o e Z n � I 1) " ác i d 'J p i o o i 1 n í C IJ
utilizando el el�ctrodo de vidrio como electrodo indicador.
En l a T'a b l a ·J.15 se dan las conaiClones iniciales de
l "* 5 V a 1 o r a. e i o r. e s fe.=. 1 i.:: a .j a s " e 1"1 I.=. " . 1 ¿ 103
.. 29
a estas valoraciones.
último. en una t e rc e r a serie de
analogas a las de la segunda serie y seguidas también con
el electrodo de vidrio se utilizaron concentraciones de ión
z
í
n c c Ll ) mucho menores y razones de concentración molares
ligando/metal mucho más altas.
En la Tabla V.17 se dan las condIciones iniciales de
las experiencias de esta tercera serie y en la Tabla V.ld
los resultados experimentales potenciométricos




Los resultados experimentales se han sometido a cálculo
numérico mediante los programas de cálculo habituales
(MINIQUAD para las valoraciones de la primera serie. SUPER-
QUAD para las de la segunda serie y MINIGLASS y SUPERQUAD
para las de la tercera serie). En la se�unda y tercera
series. realizadas a valores bajos de pH. 1 as I e c t u ra s de
t.e.m. se c o r r I g
í
e r c n por el p o t e n c
í
a l de u n i
ó
n I�.;:¡uida ob-
tenido previamente para cada experiencia.
En la Tabla V.19 se muestran ¡os valores obtenidos de
las constantes de estabilidad de las complejos presentes en
e 1 s i s t e m a Z n \ 1 1 ) - p i c • al a p Lí c a r los d i r e r e n t e s p r c z ra m a s
d e e á 1 e u I o . En I a s t i g u r a s V. 1 1 '1 'J. 1 s e da 1 a d i s tri o u e ion
re s i dua 1 es que se o b t t e n e al '='1)11-::3[ el p r o e re m a ¡'!ifJl-
GLA33 ',5':; al rerlil3 ..
-
S21�Jn �i !.:·H d, el
430
T.:"'8LAV.13
Condiciones experimentales iniciales da cada una de las
valoraciones realizadas en el estudio del sistema Zn( [¡)-
pie en soluciones dioxano-agua t 1 : 1. V / v ) • a la iuer=a
iÓnica 0.2 M en nitrato de potasio y 25QC. con electrodo de
amalgama de zinc (Primera serie).
===========================================================
Va 1. nQ (ZnJ
1 61 . 43 O. 0597 O. 00160
., 63 . 00 O. 0597 O. 003'::6"-
3 62. 48 O. 0597 O. 0026":
4 61. 83 O. 0597 O. 0C;189
5 63. 15 O. 05';7 O. 00325
===========================================================
TABLA V.14
Resultados de las valol'aciones FOtenciomatricas
realizadas para el estudio ce I ,:) s equillbrio.5




e, L '::: 5 ,j I '_l e 1 o : �
d i ,� ¡( a n o - d .� U él '. 1 : 1 . ....¡. " ) • i .:. n 1 ,:..�
n i t t a t o d e p '.J t a s í o y ..:. 5 º e . E;, pe r 1 en::: i c. s d '3' I ¿:, ¡:; [ i In ¿. r ,::,
serie.
Fara cada valoración se dan los siguientss datos:
P r i m a r el I i n ea: N (l m e r o de p u n t o s . vol u m 2 r. i n í e i .::. l. P':-J ten 8 i a. !
estandard del electrodo de amal�am3 de =lno.
t.enido
o; ','; 3 i ,:;; ( Ob-
en el calibrado previo de cad.::. valoración;.
conoentraciÓn de ácido pic valorante . c o n c e n 1: r a c 1 o n in i -
cial de zinc< 1 1).
Segunda l i n e el y s i g u i a n t e s: \; o l U !TI e na;, a d i d e de! a s o i ució n
valorante de acido pie y pot.encial leido con electrodo de
amalagama.
Va.loración 1
14 61.43 948.80 29.370 0.0597 0.00000 0.(10160 0.00000
O. i o -1031.6 0.20 -1031.8 O.:lO -lü33.5 0.60 -1037.5
0.80 -1039.2 1. 00 -1041. 7 1 . 21) -1(144.2 1. 40 - 1 t) 4 5. o
1. 60 -11)49.0 1. SO -1051.6 2.00 -1054.2 2.20 -1056.'1
2.40 -1059.5 2.60 -1062.2
Valoración 2
38 63.00-95ó.t)0 27.220 0.05'17
0.20 -1026. 7 0.40 -1027.6
0.91) -1030. 1 1.01) -1030 ..)
1.30 -1031.6 1.·H) -1032.2
1. 70 -1033.� 1 . 8l) -1034.4
2.40 -1037. 4 2.61) - 1 f) 3 3. 3
3.20 -1041.6 .j.40 -1042.8
4.0(1 -1047.0 4.20 -1048. ")s:
4.31) -1':)5.) • 3 5. ,)1) -1054.5
5.60 - ! (i o () • (� 5.30 - 1 .) 6 : .8




1 . 5:) .. 1 t) 3 2 . r:;
2 • t) 1) - 11) .::; 5 • "
2.80 -1(1::;9.3
3.60 -1044.2
4 • 4 (l - 1 .:q 9 • '1
4 J 2
(l :3 f) - 1 i) ':: J S
1 2') - , o . ¡ 1, ,
1 \� o .- '.,) ,, -� ',' ..
., .� o - 1 1) 3.';- . .;,
.) . U,) - 1 1)':1) 6
. ..) 8') - 1 t) � 5 6
4 61,; - 1 ;)5 t e:,�







20 62.48-956.90 26.660 0.0597 0.00000 0.00262 0.000000.20 -1018.7 0.40 -1029.7 0.60 -1030.5 0.80 -1031.ó(1.90 -1032.5 1.00 -1033.3 1. 1 (1 -1(133.7 1.:�(l -tO::'4.";1. 30 -1034.9 1. 40 -1035.8 1. 50 -1036.:: 1 • Sr) -10:>6.81 • 7 (1 -1037.3 1 .80 -1037.9 2.00 -1039.2 2.20 ··1041).,.J2.40 -1041.9 2.60 -1()43.9 2.80 -1045.4 3.00 -104b.2
Valoración 4
'"1' 61.83-960.40 22.100 0.0597 0.00000 0.00199 O.ÜOOOO
... 0
O. 10 -1022.0 0.20 -1022.8 0.40 -1024.6 0.60 -1025.8
0.80 -1026.8 1 . (H) -1028.3 1 . 2 t) -1029.2 1 . 4 o -11):::;0.7
1 .60 -1031.6 1. 80 -1032.9 2.00 -1033.8 2.2(j -10.H.9
2.40 -103ó.0 2.60 -1037.9 2.82 -1039.5 3.ÜO -104(1.5
3.20 -L04'2.'1 s. 40 -1044.4 3.60 - 1 () 4 6 • .3 3.80 - t 04:3 . "4.00 -1(151.5 4.20 -1ú54.0 4.4(1 -1(157.1 4.6(1 - \ 05 '1. '14.80 -1061.9 5.1)0 -1063.0
Valoracion 5
'�.' .-., 63. 15-948.90 26.7(\0 O.O�j:17......
O. 'Z o -1011. 1 0.41) -10N.4
-1023.8 1.20 -lG24. .,1 • (li) ,
t .8() -1027.5 2. i)(l -1028. 4
) "(1 -1\131.6 2.80 -103::;' 6....
-1035. t:' :::.61) -1036 . • 1::.40 .J "
4. 2 ¡) -1(l4�.6 4. 't O -1(1-13. 7
0.00000 0.OO�25 0.U0000
0.60 -1021.6 0.30
1.40 -lu25.� l.bO _' ;".,.:.. t:� 'J ,_!., •• "l
2.20 -10'27.4
3 • (>1) - 1 (i :; 4. 1
3.80 -:U37.2
.2 • � () - t o 3 'J • :;
�.<)�,) -1-)37."
4 J J
TAEL..::., r ,'J • 15
Condiciones experimentales inlcial�s da cada una Je las
valoraciones en el estudio del s I s t e m a Zn( (¡)-
pie en soluciones dio)(ano-a�ua la iuer=a
i6nica O � M en nitrato de potasio y �5ºC. Experiencias de
la segunda serie.
==================================================:===:===:
Va 1. nº [pic] [Ll1 J [ í-i ]
1 50. 00 O. 00393 O. 00328 O. 1 1 1ÜO
,-, 61 00 O .
. '" 1
.- ,., .--
O. OCio 7: O. , 1 lOO.... . u.o..J� J.
3 66. 00 O. 01509 O. 01242 O. 1 1 100
�




TABLA v , 16
tt.=:suit",üos las '/ a ¡ a t a e i o n e s
el e S t u o í 0 1 o s s ¿.:;uiilbflOS
1 ,1. • 'J.' '/ j • 121 tuer'::d i.jnica r . en r, i t � a t e
- �,
- � --' .. I �, ::; '='- J' I _ .
.
. :, -] 3. ':-_!.:t. ;- • :;. .. :. '.J i.. =- : I
43 4
Primera linea: ¡'¡i_!llI�rú 08 c u n t o s , ·..;iJIIL118r: i n ic i a ! , ;::'Jr.�'I::l;;.i
concen�r�ci6n lniCla: ele
ácido pie. caneen t fa • .:: í o n inicial c i n c . [11
concantraci6n l�icia¡ d2 �cido min�(al.
Segunda linea y siguientes: Volumen a�adido da vala[an�e y
potencial leido con el electrodo de vidrio.
Valoración 1
41 5(1.1,,)0 397.50 59. 157 -0.1973 0.00398 O. (10328 O. 1110(1
0.00 340.6 0.50 339.8 1.00 339.0 1. 52 338. 1
2.00 337.3 2.50 336.6 3.00 335.7 3.50 334.8
4.00 333.9 4.50 333. 1 5.00 ;P-:-'''; 1 5.50 331.3..J..J� •
6.00 330.4 6.20 329.9 6.40 329.6 6.60 329.2
6.80 328.8 7. 00 328.4 7.20 328.0 7.40 327.7
7.60 :·27.3 7.80 327.0 8.0(1 326.6 8.2ü "':" rv : .,..' �o. �
8.40 325.8 8.60 325.4 8.80 325.0 9.1)0 324.5
9.20 324.0 9.40 -,,- . 9.60 -::?'C 1 9.80 322.7.:> ... .:>.0 ....J_..J.
10.00 �.,., � 10.40 321. 5 10.80 320.5 ti. 21) 31 '1. 7..JL4. • ..)
11.60 318.8 12.00 317.9 12.40 317.0 12.80 316. 1
13.20 315. 1
Valoración .......
41) 61.00 396.40 59.157 -0.1973 0.01632 0.(10672 O. 11100
0.00 332.9 0.50 ,..,..., .,. 1. 00
- � t ¡.'" 1 . 5 �j 3 :').9.,J . .J .... ,;, ..J.J .1 • .J
2. (H) 330. 1 2.50 329.4 3.00 328. 7 3.5ü -.""\
-
9-..J';';"
4.00 327. 1 4.50 326.2 5.00 325.4 5.50 3 2 �. :;
6.00 323.6 6.50 322.7 7.00 321.9 7.50 31 � . O
8.00 32t). 1 8.50 319.2 q.OO 318.3 9.50 3 t 7. 4
10.00 316.4 11).50 315.5 11 . Oí) 314.5 11 . 5') "':9 1 - e...' • J • .;
12.1)0 312.5 12.50 311. 5 13.1)1) 310.4 13. 5!) .309.4
14.00 3·)8.3 14.50 307. 1 15.00 3\)5. '2 15.5\) � '.' ....._' .) ..... "
16.00 30:;.5 16.50 302.2 17.0(1 30(1.8 17.50 2'� '? 5
18.00 293. 1 18.50 296. 7 19.00 295.2 19.50 '-'C� •....... tl
4 J 5
Valoración 3
51 66.00 396.70 59.157 -1).1973 0.0150'1 0.01242 0.111000.01j 331.9 0.50 331.2 1.(10 330.5 1. 50 329.62.00 328.9 2.50 328.3 3.00 327.4 3.50 326.04.00 325.9 4.50 325. 1 5.00 324.3 5.60 �,.,":" "':P"J .. .J • ._\6.00 322.6 6.50 321. 8 7.00 320.9 7.50 320. 18.00 319.2 8.50 318.3 9.00 317.3 9.50 316.510.00 315.5 10.50 314.5 11.00 313.5 11.50 312.612.00 311. 6 12.50 310.6 13.00 309.5 13.50 308.514.00 307.4 14.50 306.3 15.00 305. 1 15.50 304.ü16.00 302.8 16.50 301.6 17.00 300.4 17.50 299.018.00 297.7 18.50 296.4 19.00 294.9 19.50 293.420.00 291. 9 20.50 290.3 21. 00 288.7 21.50 287.022.00 285.2 22.5() 283.4 23.00 281.4 23.50 279.324.00 277.1 24.50 279.4 25.00 272.5
Valoración 4
42 53.50 397.30 59. 157 -0.1973 0.00383 0.00930 0.11100
336.6 0.50 335.9 1 .1)0 335.0 1. 50 334.20.00
3.50 330.92.00 333.4 2.50 332.6 3.00 331. 8
330.1 4.50 329.1 5.00 328.3 5.50 327.44.00
7.50 323.7
... ." r 6.50 325.6 7.00 324.66.00 .:.> .. 0 • ..)
9.50 319.6322.8 8.50 321. 7 9. (1) 320.68.00
316.5 11.50 315.410.00 318.5 10.50 317.6 11.(I(l
314.3 12.50 313.0 13.00 311. 8 13.50 310.712.00
306.7 15.50 305.414.00 309.4 14.50 308. 1 15.1)(1
16.5i) 302.5 17.00 301.0 1 7. 5 i) 299.416.00 304. 1
19.50 292.418.00 297.7 18.50 296. 1 19.00 294.3
20. \)1) 290.4 20.50 288.3
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TABLA 'J.17
Condiciones experimentales iniciales de cada una de las
valoraciones realizadas en el estudio del sistema Znt!!j-
pie en soluciones dioxano-aguat1:1. v / v ) • a la tuerza
iónica 0.2 M en nitrato de potasio y 25QC. Experiencias de
la tercera serie.
===========================================================
Va l. nQ (pie] (Zn] (H)
1 33.00 0.00891 0.00093 0.03003
."") 40.00 0.01102 0.00123 0.02579.:...
3 30.00 0.00677 0.00171 0.02748
4 31.00 0.00393 0.00100 0.04320
5 33.00 0.00499 0.001'::4 0.04100
6 31.00 0.00393 0.00099 0.i)4620
7 40.00 0.01.252 0.0012.6 0.035130
===========================================================
TABLA V.18
Resultados de las valoraciones p o t e n c i o m
é
t r icas
p.=.ra el estudio los ¿.q1_¡ilibriús de
e ú :n F' I ¿. i a e i ,::¡ 1; en '::1 slst=.>m3 .: JI \ !)
-
¡:, i ,:; Si):uciúnes
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d i o x a n o+ a e ua • i i i . 'J ( '¡ ) • a la iónica 0.2 M en
nit.cato de p.::>tasio E;<P8¡' i e n c i a s de la. te r c e r a
serie.
Pa.ca cada valoración se dan 105 siguientes datos:
Primera linea: Numero de puntos. volumen inicial. pot¿ncial
estanda.rd. a- concentración de hidróxido de potasio
valorante (con signo negativo>, concentración inicial de
ácido pico concentraciÓn inicial de z í n c c I L) y
concentración inicial de ácido mineral.
Segunda linea y siguientes: Volumen a�adido de valorante y
potencial leido correspondiente.
Valoración 1
40 33.00 408.94 59. 157 -0.0887 0.00891 0.00093 0.03003
0.00 315.4 0.30 314.7 0.60 313.9 0.90 313. 1
1. 20 312.3 1. 50 311. 4 1. 80 310.5 2.10 309.4
2.40 308.6 2.70 307.5 3.00 306.5 3.30 305.4
3.60 304.4 3.90 303.4 4.20 302.4 4.50 301.2
4.80 299.9 5. 10 298.5 5.40 297. 1 5.70 295.8
6.00 294.3 6.30 292.8 6.60 291 . 1 6.90 289.5
7.20 287.6 7.50 285.7 7.80 283.7 8. 10 281.5
8.40 279. 1 8.70 276.8 9.00 274.0 9.30 271.2
9.60 267.7 9.90 263.9 10. 18 260.0 10.48 255. 1
10.78 249. 1 11.08 241.5 11.38 231.5 11. 68 217.8
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Valoración ..,Lo
59 �O.OO 410.50 59. 157 -o. t)887 0.01102 0.00128 0.02579
0.(1) 313.0 0.20 312.6 0.40 312.2 0.60 311. 6
O. ao 311. O 1. 00 310.5 1 . 2 O 310.0 1.40 31)9.5
1.60 308.8 1. 80 308.2 2.0t) 307.7 2.20 307. 1
2.40 306.3 2.60 305.7 2.80 304.9 3.00 304.3
3.20 303.5 3.40 302.7 3.60 302. 1 3.80 301.3
4.00 300.6 4.20 299.9 4.40 299.2 4.60 298.5
4.80 297.7 5.00 296.9 5.20 296.2 5.40 295.4
5.60 294.6 5.80 293.7 6.00 292.9 6.20 291. 9
6.40 291. O 6.60 290.1 6.80 289. 1 7.00 288.1
7.20 287.0 7.40 285.9 7.60 284.8 7.80 283.7
8.00 282.5 8.20 281.3 8.40 280.0 8.60 278.6
8.80 277.2 9.00 275.8 9.20 274.2 9.40 272.6
9.60 271. O 9.80 269.2 10.00 267.4 10.20 265 ..)
11).40 263.2 10.60 261. O 10.80 258.5 11.00 255.8
11.20 252.9 11. 40 249.7 11.60 246. 1
Valoración 3
37 30.00 410.02 59.157 -0.0887 0.00677 0.00171 0.02748
0.00 315.6 0.30 314.6 0.60 313.6 0.90 312.5
1. 20 311.5 1. 50 310.5 1. 80 309.5 2. 10 308.4
2.40 307.3 2.70 306. 1 3.00 304.9 3.30 303.6
3.60 302.4 3.90 301.0 4.20 299.5 4.50 298. 1
4.80 296.5 5. i o 294.9 5.40 293. 1 5.70 291. 3
6.00 289.2 6.30 287.2 6.60 285.0 6.90 282.6
7.20 280.0 7.50 277.3 7.80 274.1 8.10 27().7
8.40 266.9 8.70 262.4 9.00 257.3 9.30 251. 1
9.60 243.5 9.9t) 233.5 10.20 219.5 10.50 198.9
10.80 169.3
Valoración 4
28 31.01) 406.6(1 59. 157 - O. 1170 (1.00393 0.00100 1).(14320
0.00 �,.,� ." 0.40 324. 1 0.80 322.7 1. 20 321. 5....
' .. ..J • .,J
1. 40 32(1.8 1 . 8 o 319.4 2.20 318. 1 2.60 316.6
3.00 315.2 ).40 313.8 3.80 312. 1 4.20 310.5
4.60 308.9 5.10 306.6 5.40 305.2 5.6(1 303.3
6.20 301. 1 6.60 293.9 7.00 296.6 7.40 294.0
¡.so 291.3 8.20 288.3 8.61) 234.9 9.úl) '231.2
9.41) 276.9 9.31) 271.9 11).'20 265.6 1 :) ..:;¡ 1) , e: P (\_.J...J • .1
4 J 9
Valoración 5
58 33.00 406.72 59.157 -0.1170 0.00499 0.1)0124 0.04100
0.00 323.6 0.20 323.0 0.40 322.4 0.60 321. a
0.80 321. 2 1 .00 320.6 1. 20 320.0 1. 40 319.3
1 . 60 318. 7 1. 80 318.0 2.00 317.3 2.20 316.6
2.40 316.0 2.60 315.2 2.80 314.6 3.00 313.9
3.20 313. 1 3.40 312.4 3.60 311.7 3.80 310.9
4.00 310.2 4.20 309.4 4.40 308.6 4.60 30i.a
4.80 307.0 5.00 306. 1 5.20 3ü5.3 5.40 304.3
5.60 303.4 5.80 302.4 6.00 301.4 6.20 300.4
6.40 299.3 6.60 298.2 6.80 297.0 7.00 295.8
7.20 294.6 7.40 293.3 7.60 292.0 7.80 291).6
8.00 289. 1 8.20 287.6 8.40 286.0 8.60 284.3
8.80 282.5 9.00 280.7 9.20 278.7 9.40 276.6
9.60 274.4 9.80 272.0 10.00 269.4 10.20 ., ., r:.. O.:J • ..J
10.40 263.3 10.60 259.6 10.80 ,.,r� r: 11.00 250.7... J..J • ..J
11.20 245. 1 11.40 238.0
Valoración 6
60 31. 00 410.68 59. 157 -0.1228 0.00393 0.00099 0.04620
0.00 331. 1 C).20 330.5 0.40 329.9 0.60 329.3
0.80 328.7 1. 00 328. 1 1. 20 327.5 1.40 326.8
1.60 326.2 1. 80 �,.,C' 1:" 2.00 324.8 2.20 324. 1..J4...J.�
2.40 323.4 2.60 322.7 2.8(1 321.9 3.(lü 321.2
3.20 320.5 3.40 319.7 3.60 318.9 3.30 313. 1
4.00 317.3 4.20 316.4 4.40 315.6 4.60 314. :3
4.80 313.8 5.00 313.0 5.20 312. 1 5.41) 31 1. 1
5.60 310.2 5.80 309.3 6.01) 308.2 6.20 307.2
6.40 306.2 6.60 305. 1 6.80 303. '1 7.00 .::;�)::: . a
i.2ú 301.5 7.40 300.3 7.60 299.0 7. a (1 ...J,-. ...•.. � J • "
8.(1) 296.2 8.20 294.7 8.40 2 G 3. 1 8.60 2� l. S
8.80 289.8 9.00 288.0 9.20 236.1 '1. 4 (1 284. t)
9.60 281.8 9.80 279.4 10.1)1) ,., ....... 10.20 273.9.. J c . J
10.41) 270.7 10.60 267.2 10.80 26:;. 1 11.00 258.5
11 . 2 o 253. 1 11 . 41) 246.4 11.60 237.8 1 1 . 8!) 226.0
4 4 o
Valoración 7
44 40.00 413.35 59.157 -(1.1228 0.01252 0.00126 0.03560
0.00 324.0 0.20 .,....,� e 0.40 322.9 0.60 �...,.., �..\4...) • ..J ..J4.J.. • ..J
0.80 321. 7 1. 00 321 . 1 1. 20 320.6 1. 40 320.0
1. 60 319.4 1.80 318.9 2.00 318.2 2.20 317. 7
2.40 317. (1 2.60 316.4 2.80 315.7 3.00 315.0
3.20 314.4 3.40 313.7 3.60 313. 1 3.80 312.3
4.00 311.5 4.50 309.6 5.0(1 307.6 5.50 305.4
6.00 303.3 6.50 300.8 7.00 298.3 7.50 295.5
8.(,)0 292.5 8.50 289. 1 9. oc 285.3 9.50 281.0
10.00 276. O 10.50 270.0 11.00 262.4 11.20 258.7
11.40 254.5 11.60 249.6 11.80 244.0 12.00 237.0
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FIGURA V.10: Curvas de valoraci6n obt�nidas en las 2�periancia5 d� la serie 3 I�e¡ ta�t�1 pila el
estudio del s¡st2�a Znllll-pic. en soluciÓn en dio�ano-aiua Il:l. V/VI. a la ¡uer:a innica O.: H en



































FIGURA V.ll: Distribución da errores (calculada con el pro�ri�a MIH1GLA53 re3Fecto a FHI en las
valoraciones correspondientes al estudio del sistema Zn(II¡-pic (serie 3; en solu:ión en dioxaóú­
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FIGURA V.12: Distrlbuc¡�n de errores (calculaoa con el programa HI"IGLASS respecto a �Q1U��D de
valorante a"adidol en las valoraciones correspondientes al estudio del siste;a Zn\II¡-pic \serie 31
en solución en dioxano-agua 11:1, v/v), a la fuerza ¡jnica 0.2 H en nitrato de potasio y 25Q C.
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r ABLA 'J. 19
Valores obtenidos para las constantes de estaoilidad de
los complejos presentes en el sistema Zn�ll)-pic a partir
de las tres series de experiencias realizadas.
===========================================================
Serie: Primera Segunda Tercera
E. Indicador Zn(Hg) G.E G.E
NQ Curvas 5 6 ,.
NQ Puntos 129 221 326
Programa MINIQUAD SUPERQUAD· MINIGLASS··
6.3 ± 0.2 6.23 ± 0.02 6 • .:23 ± 0.04
) o g l10z 11.2 ± 0.4 11.49 ± 0.03
log 13:, 16.9 ± 0.5 15.84 ± 0.03
;x
:z �. 7 56.2
U
-. "' lO-lO· · · · · b . ...::.
SI( -0.07
K · · · · · 3.0:':
F · · · · · 0.055
5.6 10-:




Tercera Serie :G.E PROGRAMA SUPERQUAD
NQ Curvas 7
NQ Puntos 326 Mode O Mode 1
I ':1 a5 13, 6. 10 ± o.os 6.17 ± 0.06
log Jj I :z 11.47 ± 0.03 11.47 ± 0.04





(" ) son los valores obtenidos con el pro�rama SUPERQUAD
Mode O: (con el mode 1 se obtiene log 13,
= ± 0.02:
Sigma 0.73 Y�: = 53.4)
t .... ) son los valores obtenidos con el pro�rama MINIGLASS
retinando según pH; (refinando segun volumen de va 1 o ra n t e
se obtiene: log ¡jI = 6.0 ± 0.05: 1 o � ,j:z = 11. 38 1: 0.04:
lag 13" = 15.6 ± O. 1 : Suma de los
cuadrados de los
residuales = 2.9 y desviación estandard 0.09
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V.5.- Análisis de los resultados
partir de los valores las constantes de
protonaci6n y de formaci6n de complejos a los que se ha
llegado como resultado del estudio potenciométrico
realizado de los equilibrios que coexisten en los sistemas
H-pic. Cu(ll)-pic '1 Znt l)-picse han const.ruido los
diagramas de distribución de las especies presentes en cada
sistema. en función del pH. que se muestran en las figuras
V. 13. V.14 y V. 15. respectivamente. En los diagramas de
d
í
s t r Lb u c
í
o n de los complejos de Cut I [) y de Zn c 11) se ob-
serva la formación de complejos ya a pH inferiores a
,-,
..::.,
p o t: lo cua I . en el tratamiento de los datos experimentales
para el cálculo de las constantes correspondientes se ha
tenido que tomar en consideración la existencia de com-
piejos protonados.
Para conseguir buenos resultados se ha de disponer del
sistema de medida adecuado. As í. para el estudio del sis-
tema Znt!!>-pic. el electrodo de vidrio da en iSeneral. unos
resultados aceptables a pesar de que se trabaja sólo en
soluciones de pH relativamente bajo tpH<�.O) y en medios
parcialmente acuosos. En cambio. para el estudio del 5is-
tema Cu(i I )-pic. en el que la formaci6n de complejos tiene
lugar a pH<2.0 y en el que la técnica de trabajo obliga al
uso de una soluci6n de ácido picollnico como valorante.




de la valoracion no es suficiente para pOder ser
con una precisión que sea suiiciente para permitir
la evaluación de las constantes. El electrodo selecti�o de
ión cobre. por su parte. responde perfectamente en la zona
indicada de pH y en el medio disolvente de trabajo. a lo
cual contribuye sin duda la estabilidad de los complejos
que se forman.
En el estudio de la complejación del ión zinc(ll) el
electrodo de amalgama de zinc. no ha proporcionado los
resultados apetecidos ya que en las condiciones óptimas de
respuesta del electrodo (pH = 5.0 o 6.0) (48) los equi-
librios en estudio se ha 11 an muy desplazados hacia la
formación del complejo 1: 3 y el sistema contiene con-
centraciones muy bajas de las especies 1 : 1 1 : ::::. como
puede verse en el diagrama de distribución. c r I g u ra \/.15)
lo cual es causa de que los valores calculados de las
constantes de estabilidad de estos complejos posean muy
poca precisión o intet'valos de confianza excesivamente
grandes (ver Tabla V.19).
Para e I tratamiento numérico de los datos experimen-
tales obtenidos con el electrodo de amalgama de zinc se in-
tentaron diversas estrategias
orientadas
de calculo. mediante el
programa MINIQUAD. sacar el máximo partido
posible de unos datos que parecian poco satisfactorios. En
primer lugar y dado que las valoraciones potenciométricas
se realizaron a pH constante. se opto por no considerar en
��8
el calculo el b�iance d8 protones (aunque tamblen se ensayÓ
el ca 1 SI_¡ i G tomando en consiceracion este oalance v lOS
resultados ooteniaos en cuanto al valor de las constantes y
al ajuste r u e r o n practicamente i g u a r e s v • En segundo lugar.
se intentó el retine simultáneo de las tres constantes. el
cual rindió los resultados que se muestran en la Tabla
V. 19. sin que tuera posible por esta tecnica mejorar la
deficiente precisión de los tres valores ni mejorar ei de
la constante del complejo 1:3, que es excesivamente alto.
A continuación. se fijó el valor de la constante del ccm-
piejo 1:1 en 6.23 (valor obtenido con e 1 electrodo de
vidrio en la segunda serie de experiencias) y se procedió
al retine de las constantes restantes. pero el ajuste fue




o n de las
constantes mejoró muy poco (los resultados tueron lag B2 =
10.9 ± 0.2 y lag Ih ::::: 16.53 ± 0.07>. Por último. se fijaron
las constantes de las especies 1:1 y 1:2 a los valores ob-
tenidos con el electrodo de vidrio en la tercera serie de
experiencias y se refinÓ sólo la tercera constante: en este
caso se perdió en el ajuste del sistema y también en la
definición en el valor de la constante (lag = 16.4 ±
O. 1 ) . En consecuencia. los resultadOS obtenidos con el
electrodo de amalgama de zinc en el estudio del sistema
Zn\ll )-pic son poco satisfactorios y se dan en la Tabia
\/.19. solo con caracter informativo: los result.::.düs ob-
tenidos con el ¿lectrotJo de viLJrio. PO! ei c o n t r a r r o ,
.49
pueden aceptarse como correctos.
Con respecto a los valores obtenidos de las constantes
de protonación del ácido pic y de las constantes de es-
tabilidad de sus complejos de coorel! 1) y zinc(! 1) se puede
comentar lo siguiente:
Exite una buena concordancia entre los valores ob-
tenidos para las constantes de protonaciÓn y los existentes
en La b
í
b l I o g r a r t a
agua-dioxano (17).
en la única reierencia relativa a medios
La comparación con 105 valores de estas
constantes en disolución acuosa que se ha 11 an en la
literatura es dificil debido a que no existe una relación
con una base téorica totalmente aceptable que pueda servir
para dicha comparación, pero a o e rn a s , debido a la d i s p e rs
í
o n
de los valores existentes oriiinada por 1 a d i ve r s Ld a d de
condiciones (fuerza iÓnica y temperatura) en que se hallan
determinadas estas constantes por los diversos autores. A
lo sumo, se puede decir que en mezclas dioxano-agua t1:1.
v/v) el valor del pK., es 0.4 -0.5 unidades mayor que en
solución acuosa y que el de pK., es unas 0.2 unidades
mayor. La disminuciÓn observada de estas constantes al
pasar de agua a dioxano-agua (1:1. v/V) se podria expl i c a r
quizá. como en el caso del hnca estudiado en el capitulo
1 l. por la variación de la polaridad del disolvente mixto
medida por la función Er (30) mejor que por la disminución
de la constante dieléctrica de este disolVEnte.
E ni,.) '� u e t: e s jo) e e t a a 1 a e s t e o IJ i o m t? r, r i:. j e I e; s e e mpie j o s
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rn e t e l i c o s que se forman en I o s sistemas estudiados.
nuestros resultados concuerdan con la que es de esperar si
e I igando actua como bidentado: en el
forman sólo las especies 1:1 y 1:¿.
sistema Cl..l\IIJ-pic
se mientras que en el
sistema Zn(!l )-pic se forman todos los complejos sucesivos
hasta la especie 1 : 3. Aunque la formación de estos com-
piejos tiene lugar en soluciones muy acidas. especialmente
en el caso del c o b r e c Ll r , no se ha detectado en el
tratamiento de los datos experimentales la existencia
complejos protonados. lo cual si�nitica que tanto
de
e I
nitrógeno piridínico como e 1 grupo carboxilo se ha 1 I an
desprotonados cuando forman parte del complejo. El ácido
picol
í
n i c o actua, pues. como
los iones cobre(!)) y zinc� ¡ 1
igando bidentados y forma con
ciclos de quelato de cinco
miembros.
Los valores numericos de las constantes de estabilidad
encontrados para el sistema Cu(l l)-pic son mayores que los
corresponientes al sistema 2n() I)-pic. de acuerdo con e I
orden de estabilidad dado por Irving-Williams C56i.
Para el sistema Cut) )-pic en medio dioxano-a�ua \1:1.
v/v) existe una única reterencia en la literatura (17J. En
el la. los autores describen sólo la especie 1:1 a la cual
asi�nan una estabilidad mucho menor que la obtenida en esta
memoria = 6.6 vs 8.7). Otras diversas rererencias
bibi i o e r a t i ca s describen estudios r e a i i z a c o s en sciuciones




d a o de ¡as especies 1 : 1 1 .
"
. � en dlOKano-agua son
notablemente mayores que I a mayo r i a de i o s eo o I i c a o o s o a ra
el agua. aunque estos como es usual debido a las direrentes
condiciones experimentales usadas por los diversos autores
presentan una elevada dispersion.
En el caso de los complejos formados en el sistema
Zn{!!)-pic no se han e n c o m t ra d p re r e r e n c
í
a s en medio
dioxano-a�ua. Solo Andere�g trabajando en soluci6n
acuosa y a la tuerza iónica 0.1 M encuentra las tres
especies 1 : 1 . 1 ..
..,
.... y 1:3,a las que asigna los si?uientes
valores de los logaritmos de las constantes globales: 5.30.
9.62 y 12.92: estos valores son aproximadamente una unidad
logaritmica menores que los obtenidos en esta memoria para
el disolvente dioxano-a�ua (1:1. IJ / IJ) a u 1, a r u e e = 3.
í ó
n i ca
o 0 M (KN03) y 25QC.
Como es general en los equilibrios de complejación,
aunque en este caso de la complejaci6n no se han obtenido
datos suficientes para comprobar si las correlaciones con
los parámetros de polaridad ET �30) o n' son s a t
í
s r a c t o r I a s .
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FIGURA 'J,13: Dí s t r ibuc i án en funcion del FH da l a s e5Fe-:lc?S .jel ac
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FIGURA V.15: Distribuci6n en tuncian del pH de las �specie5 que contienen Zlncl III en �I sl5t�m3
Znllll-pic en �edio dioxano-a�ua (1:1, u/vI 3 la fuerza lonica 0.2 H en nitrato de potasIo y 252C.
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Una vez estudiados ya los equil ibrios de comp+ejaciün
en los sistemas binarios Cu(llj-hnca. Zn(llj-hnca. Cu(II)-
pie y Zn(! I)-pic se procede a continuación al estudio de
los complejos ternarios MA�B� formados por un i6n metálico
central (en es te aso M = Cu ( ! 1) o M = Zn ( 1 1» y dos I i g a n>
dos diferentes A = hnca y B = pico La formaciÓn de un com-
pIejo ternario se suele describir mediante la
global de formaci6n que corresponde al equilibrio:
M ... qA + rB <===> MApB�
MA .. B�
al .q. � = --------------
m
done !!!., b representan las concentraciones de i
ó
n
metálico. ligando A y ligando B libres.
La complejación ternaria también se puede representar a
partir de la reacción entre los complejos binarios que con­
tienen el mismo número de ligandos. según:
donde q ... r = N. La constante que corresponde a este equi-
librio se define como:
K4 = --------------------
( t1 A" j � ¡ N ( 11 B .. ) r N
y recibe el nombre de constante de reproporcionación. Este
ultimo eguilibrio muestra que la formaciÓn del complejo
ternario esta en competencia con la formación de
piejos binarios con el mismo nUmero de ligandos.
los com-
Ambas constantes así definidas pueden relacionórse
entre Si considerando las constantes de
complejos binarios. Se puede escribir:
lag ;31. q. � = lag K. + q/N lag .aMAn + r/N lag .BMlln
formaciÓn de los
SI la uniÓn de móleculas sucesivas de los ligandos A y
8 en las diversas posiciones de coordinaciÓn del iÓn
metálico M obedeciera exclusivamente a las leyes de la
probabilidad. la constante global de formación del complejo
ternar i o MA� B� ser ía la llamada constante estadística. K!I.






teóricamente a partir de consideraciones
La estabi I í z a c
í
o n del complejo
atribuirse
mixto respecto a los
complejos binarios puede en primer lugar
simplemente a causas estadísticas (1. 2 ) . Si éstas fueran
las Onicas causas de estabilización del complejo mixto en-
tonces = KII • Si existen otras causas adicionales de
estabilización respecto a los complejos binarios. �:"/�:II. En
e s t e e a s o • lar d Z Ó n �:. / �� 11 ;: K. 11 S e e á m a ya r q u e I a u n ida do.
� 6 O
lo gue es lo mismo. log 1<. lag = lag �.9 será
positi'v'o. Los valores de l o g I< .. � se usan para anali:::arlos
efectos gue pueden producir la estabili:::ación del complejo
ternario (3). El valor de la constante 1< .. nu se puede
evaluar directamente cuando no se torman las especies
binarias con el mismo número de ligandos que e l complejo
ternario o cuando no se conocen sus constantes de es-
tabi l idad. Este es el caso que ocurre en el presente es-
tudio del sistema ternario Zn-hnca-pic. donde no se conoce
la constante de formación que corresponde al equilibrio:
Zn + 2 hnca <===) Zn c b n c a i , + 2 H
En este caso. el análisis de la estabilización del complejo
ternario debe realizarse de otro modo. Se ha propuestu
(4)comparar la tendencia a formar el compleju ternario por
adición de uno de los ligandos sobre el complejo binario
pre-formado con el otro ligando con la tendencia de este
ligando a unirse al metal solvatado:
NA + B <===) MAB
M + B (===) MB
o bien
MB + A <===> MAB 1( .... .. A •
M + A <===> MA ��.... ,.. A
El cociente de las dos constantes gue ri�en estos procesos.
se designa por unos
prefieren desí�nar
simplemente Alog K.
autores por K ... � ... Otros autores
el lo�aritmo de dicho cociente
Este cociente detine el si�uiente
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equilibrio:
MA + MS <=====> MAS + M
Alog K = lag K . lag K... .. 11 = lag K.... ..... - K .......
Generalmente. lag K ... .. . > lag K .... ...2 Y también
lag K ... ... » lag K ..... ..... lo que implica que el valor
de �Iog K es negativo. si no hay alteraciones importantes
en el proceso estabilizador (efectos sinérgicos).
Sin embargo, como Ostacol i (3) puntual iza. los valores
de lag K. y Alog K pueden ser contradictorios ya que estas
constantes toman en consideraci6n diferentes aspectos de la
formaci6n del complejo ternario. Mientras que lag K. com-
para la estabilidad de los complejos binarios correspon-
dientes (con el mismo n6mero de posiciones de coordinaci6n
ocupadas que en el complejo ternario>. Alog K no toma en
consideración estos óltimos y por tanto no depende de la
formaciÓn de los complejos binarios superiores. Como ya se
ha mencionado. el valor del lag K. puede comparase con el
valor estadístico teórico mediante lo� K.g: sin embargo. es
más difícil la eva lución de la contribución estadística a
partir de Alog K. A pesar de el lo. muchos prefieren
utilizar Alog K. en lugar de K. ya que no esta sujeto a
alteraciones por causas estéricas ni electróstaticas y
refleja mejor las interacciones entre los diferentes ligan-
dos.
Los erectos que se considecan habitualmente en la
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literatura para justificar la estabili=ación de complejos
ternarios son: (1) las dimensiones de l u s aniilos formados,
( i i ) la neutrali=ación de las cargas y tiii) el efecto de
retrodonación (5).
Se ha comprobado para el primer caso que los complejos
mixtos gue forman anil los de cinco eslabones tienen valores
de lag K. más altos que los que forman anil los de seis es­
labones (6). Otro efecto importante en la estabilización de
los complejos ternarios es la posible neutralización de
cargas. Marcus y Eliezer ( 7) han realizado cálculos
teóricos sobre las causas de estabilización de los com-
piejos ternarios, a partir de un modelo de polarización y
demuestran la importancia de la contribuciÓn electróstatica
en la estabilización de los complejos.
considerar
Respecto a la
retrodonaciÓn es interesante que ésta se
produce entre orbitales d del ión metálico con alta den-
sidad electrónica y orbitales vacios del átomo dador del
ligando gue posean una simetria adecuada (8). Este efecto
se pone de manifiesto con valores altos de lag K. y valores
positivos de �Iog K.
Sigel y Neumann <9> han detectado en los complejos ter­
narios la existencia de unas interacciones entre los ligan-
dos. denominadas genéricamente. interacciones de
apilamiento o stacking. expresión que no indica
especificamente el tipo de interacción y sólo hace referen-
cia al hecho mismo de la existencia de dicha interacciÓn
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entre los dos ligandos.
La estabilización no debida a causas estadlsticas ex-
presada antes como lag K.s = lag K. lag ks, se puede des-
componer en una suma de términos cada uno de los cuales da
cuenta de un tipo distinto de interacción:
lag K•• = lag K. 1 o g K. = lag K. 1 • e • Q • , •• , e a -+-
+ lag K•• t • r , e Q + I: lag Ka, r a •
Mediante técnicas espectrÓscopicas es posible algunas
veces el estudio de las interacciones entre los ligandos en
la esfera de coordinación del iÓn metálico.
Fridman ( 10, 11) introduce el concepto de potencial.s
para evaluar la compatibilidad entre dosintramoleculares,
ligandos diferentes dentro de la esfera de coordinación del
iÓn metálico. Estos potenciales intramoleculares se
refieren a la energía libre individual que tiene cada ión
o grupo atÓmico libre situado a una distancia equivalente a
la del enlace en el complejo en solución y se relacionan
con las constantes globles de formación.
En un trabajo previo realizado en este Departamento por
Casassas y Tauler (12) se ha estudiado la formaciÓn y
estabilización de varios complejos ternarios entre el ión
cobre(II>, el ión salicilato y varias bases nitrogenadas,
entre las que se encuentra el ácido picolínico. El ácido
salicílico tiene los mismos grupos funcionales� y en la
misma posición relativa. que el ácido hnca. Los cesultados
obtenidos por Casassas y Tauler para el
sist8ma Cu-sal-pic
.1.
(cobre(1 I > salicilato picol i n a t o : en solución acuosa
son concordantes, como se verá más adelante. con 105 ob-
tenidos en esta tesis para el sistema Cu-hnca-pic en
solución dioxano-agua (1:1, v r v ) ,
VI.2.- Parte experimental
2.1.- Preparación de soluciones
Las soluciones de medio iónico. hidróxido de potasio,
de ión metálico (cobre(1 1) o zinc(1 1» y de hnca o de pic
se han preparado como ya se ha descrito anteriormente. en
dioxano-agua t1:1,
nitrato de potasio.
v/v) y a la fuerza iónica 0.2 M en
2.2.- Sistema de medida
Se emplea la celda potenciométrica:
Ag/AgCI/KCI •• t// Soluci6n de trabajo /G.E
Ag/AgCl indica el electrodo de referencia (ORION 9005. con
unión de tipo cerámico), G.E indica el electrodo de vidrio
<ORION 9101) y la solución d. trabajo contiene los solutos
que se indican posteriormente. disueltos en dioxano-agua
( 1 : 1 , v/v) y nitrato de potasio para fijar la tuerza
iónica a 0.2 M.
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Las lecturas potenciométricas se toman con un
potenciómetro ORlON 70lA (precisión Ü. 1 m V : • La celda
potenciométrica esta termostatizada a 25º ± 0.1 QC. El
reactivo valorante se añade con una bureta METROHM MULTl-
DOSIMAT E415 equipada con una unidad intercambiable de
cilindro de
antidifusión.
10 mi de capacidad (tipo 552) con terminal
Todas las experiencias han sido controladas
automáticamente por un microprocesador HEI.JLETT PACKARD
modelo HP9816 mediante una interfase de adquisición de
datos HP 3421A Acquisition Control Unit.
2.3.- Método de trabajo
Para cada experiencia se realiza un calibrado "in situ"
del sistema electródico utilizando el método de Gran (13)
como ya es habitual. valorando una soluciÓn ligeramente
ácida del medio iónico con hidróxido de potasio sin llegar
a alcanzar el punto de equivalencia. A continuación a esta
solución, que aún es ácida, se añaden las cantidades
adecuadas de las soluciones de ión metálico y de los dos
ligandos a estudiar y se prosigue la valoración con
hidróxido de potasio hasta que Se detecta la
un precipitado.
aparición de
El método p o t e no i o m
é
t r Lc c usual �e ha adaptado a un
procedimiento de valoración controlada por microordenador.
4 & 6
tal como se ha descrito ya en los capitulas anteriores.
Vl.3.- Tratamiento de los datos
Los pares de datos (lectura de f. e. m. , volumen de
valorante añadido) para cada punto experimental de todas
las volumetrias realizadas se han tratado por cálculo
numérico segán los programas MINIGLASS (14), MINIQUAD (15)
y SUPERQUAD (16). La elecci6n del modelo 6ptimo se ha hecho
introduciendo en el programa distintos modelos razonables y
determinando el que produce un mejor ajuste. el cual se
mide por la minimizaci6n de la funci6n de los residuales,
definidos de diferentes modos según los programas.
Estos programas dan también unos parámetros
estadísticos que definen la calidad de las constantes de
estabilidad calculadas y un gráfico de distribuci6n de
errores (o de residuales) alrededor de los valores te6ricos
calculados.
El programa MINIGLASS. además. dispone de la
posibilidad de visualizar graficamente el ajuste: en la
pantalla del ordenador aparece la curva de valoraci6n
"te6rica" calculada en cada paso de la iteraci6n partir de
109 valore9 de la9 constantes superpuesta a la
representaci6n gráfica directa
tales.
de los puntos experimen-
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No se ha utilizado ningún método gráfico previo para la
valución de un primer valor de las constantes ya que no




4.a.- de d. 10. equilibrio. de
eomplejaoión en e' .i.tema ternario Cu(!!)-hnea-ple
Se han estudiado soluciones que contenian las
siguientes relaciones molares de concentración (Cu hnca :
pic): 1:1:1. 1:2:1, 1:1:2 y 1:2:2, a dos concentraciones
diferentes de co b r e c l I ) . En la Tabla VI.1 se muestran las
condiciones experimentales iniciales de las diversas
valoraciones realizadas. Los resultados experimentales ob-
tenidos se muestran en la Tabla VI.2 y se representan
graficamente en la figura VI.1 juntamente con las CUrvas de
valoración "teóricas" calculadas a partir de los valores
numéricos finales de las constantes. obtenidos por
cálculo, indicadas con linea continua.
Los resultados experimentales de estas valoraciones se
han sometido a tratamiento numérico mediante los programas
MINIGLASS (14). MINIQUAD llS) y SUPERQUAD l16>. Como datos
de entrada se han utilizado los valores de las constantes
de protonación de los ligandos y de estabilidad de los com-
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piejos binarios obtenidos en los capitulos anteriores.







cobreC!!) es usualmente 4 y que los dos Lí g a n d c s estudiados
pueden actuar como bidentados, para el cálculo numérico se
ha postulado en primer lugar un modelo en el que además de
los complejos binarios existe solamente el complejo ter-
narlo 1:1:1. El ajuste obtenido ha sido suficientemente
satisfactorio para hacer innecesario el ensayo de cualquier
otro modelo.
En la Tabla V!.3 se muestran los valores obtenidos en
la determinaciÓn de la constante de estabilidad de este
complejo ternario al aplicar los diferentes programas de
cálculo citados. Las figuras VI.2 y VI.3 muestran la
representación gráfica de la distribución de errores que se
obtiene con el programa MINIGLASS en funci6n del volumen de
valorante y del pH.
TABLA VI. 1
Condiciones iniciales de la de valoraciones
realizadas para el estudio del sistema Cu(!!)-hnca-pic en
solución en d í c x a n c+ a g u a (1:1. v r v r , a la tuerza iónica 0.2
M y 25QC.
===========================================================
Va 1 • nQ Vo Ea [Cu] a [hncalo t p
í
c r , [H l.
--------------------------------------------------------_--
1 50.0 393.9 2.05 2.04 1. 99 5.85
2 50.0 394.0 2.05 2.04 3.98 5.85
3 50.0 392.1 2.05 4.09 1. 99 5.85
4 50.0 395.8 2.05 4.09 3.98 5.06
5 40.0 393.2 1. 02 1. 02 0.99 7.32
6 40.0 394.1 1. 02 1. 02 1. 98 7.32
7 40.0 394.2 1. 02 2.04 0.99 7.32
===========================================================
Nota: Las concentraciones estan expresadas en milimol dm-l
TABLA V!.2
Resultados experimentales de las valoraciones
reali::adas para el estudio d e I sistema Cu( I ()-hnca-pic en
soluciÓn en dioxano-a�ua (1:1. viv/. i6nica
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0.2 M en nitrato de potasio y 25QC.
Para cada valoración realizada se indica:
Primera linea: Número de puntos, volumen inicial, potencial
estandard. g, concentración de hidróxido de potasio
valorante (con signo negativo), concentraciÓn inicial de
pic, concentración inicial de hnca, concentraciÓn inicial
de cobre(1 1) y concentración inicial de ácido mineral.
Se¡unda linea y .iguient •• : Volumen añadido de valorante y
potencial leido correspondiente a cada adición.
Valoraci6n 1
-.t: 50.00 393.97 59.157 -0.1002 0.00199 0.00204 0.00205 0.00585.:J�
0.00 269.5 0.20 268. 1 0.40 266.5 0.60 265.0
0.80 263.4 1. 00 261. 7 1. 20 259.7 1. 40 257.7
1. 60 255.7 1. 80 253.3 2.00 250.9 2.20 248.0
2.40 244.9 2.60 241. 6 2.80 237.5 3.00 233.3
3.20 228.3 3.40 222.3 3.60 215.0 3.80 206.6
4.00 196.7 4.20 185. 1 4.40 171. 4 4.60 153.7
5.00 80.5 5.10 60.8 5.20 42.4 5.30 25.5
5.40 10.0 5.50 -4.0 5.60 -19.0 5.70 -36.4
5.80 -59.6 5.90 -113.6 6.00 -232.0
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Valoración :2
61 50.00 394.02 59.157 -0.1002 0.00398 0.00204 0.00205 0.00585
0.00 274.8 0.20 273.7 0.40 272.6 0.60 271.4
0.80 270. 1 1. 00 268.7 1. 20 267.4 1.40 265.9
1. 60 264.3 1. 80 262.6 2.00 260.9 2.20 259.0
2.40 257.0 2.60 254.9 2.80 252.6 3.00 250.0
3.20 247.3 3.40 244.3 3.60 240.9 3.80 237. 1
4.00 232.8 4.20 227.8 4.40 221. 9 4.60 215.0
4.80 206.9 5.00 197.4 5.20 186.0 5.40 172.4
5.60 154.3 5.80 120.3 6.00 -115.3 6. 10 -192.7
6.20 -221. 5 6.30 -242.4 6.40 -259.1 6.50 -272.0
6.60 -282.2 6.70 -290.3 6.80 -297. 1 6.90 -302.7
7. 00 -307.5 7.10 -311.6 7.20 -315.3 7.30 -318.6
7.40 -321.5 7.50 -324.2 7.60 -326.7 7.70 -328.9
7.80 -331. O 7.90 -332.9 8.00 -334.7 8. 10 -336.4
8.20 -338.1 8.30 -339.6 8.40 -341. O 8.50 -342.4
8.60 -343.6 8.80 -346. 1 9.00 -348.3 9.20 -350.5
9.70 -355.3
Valoración 3
42 50.00 392.12 59.157 -0.1002 0.00199 0.00409 0.00205 0.00585
0.00 267.6 0.20 266.4 0.40 265.0 0.60 263.6
0.80 262. 1 1.00 260.4 1. 20 258.6 1.40 256.8
1. 60 254.7 1. 80 252.6 2.00 250.2 2.20 247.7
2.40 245.0 2.60 241. 9 2.80 238.5 3.00 234.8
3.20 230.6 3.40 225.8 3.60 220.6 3.80 214.8
4.00 208.6 4.20 201. 9 4.40 194.8 4.60 187.4
4.80 179.6 5.00 171. 2 5.�0 161. 9 5.40 150.9
5.60 136.9 5.70 127.9 5.80 117. 1 5.90 104.2
6.00 89.8 6.10 75.5 6.20 61.3 6.30 47.0
6.40 31.9 6.50 15.2 6.60 -1.8 6.70 -21.4
6.90 -75.4 7.10 -213.8
Valoración 4
41 50.00 395.82 59.157 -0.1002 0.00398 0.00409 0.00205 0.00506
0.00 274.6 0.20 273.4 0.40 272.2 0.60 271. O
0.80 269.6 1. 00 268. 1 1. 20 266.6 1. 40 265.0
1. 60 263.3 1. 80 261. 6 2.00 259.7 2.20 257.6
2.40 255.4 2.60 252.9 2.80 250.3 3. lit) 247.4
3.20 244.2 3.40 240.7 3.70 234.6 4.00 227.4
4.30 218.9 4.60 209.0 4.90 198.2 5.20 186. 7
5.50 174.3 5.80 159.9 6.10 140.8 6.40 102.9




7. 10 -239.5 7.20 -251.3 7.30 -2S0.6 7 ... O
.... , ... .,.
-",b1 • .,)




..,- 40.00 393.20 59.157 -0.1002... I
0.00 270.0 0.20
268.5
0.80 263.0 1. 00 260.9
1.60 253.4 1.80
250.2
2.40 237.8 2.60 232.0
3. 10 209.4 3.20 202.2
3.50 169.6 3.60 150.6
3.90 16.5 4.00 -16.5
Valoración 6
..,.,. 40.00 394.12 59.157 -0.1002Jo')
0.00 273.6 0.10 272.8
0.70 268.0 0.90 266.2
1. 50 259.7 1. 70 257.2
2.30 248.0 2.50 244.0
3. 10 227.5 3.30 218.9
3.90 164.9 4. 10 98.0
ValoraciÓn 7
20 40.00 394.20 59. 157 -0.1002
0.00 271. 3 0.30 268.7
1. 20 259.2 1. 50
")c:-C' 7'
4..J..J • ..J
2.40 238.6 2.70 230. 1
3.60 1 a t • 1 3.90 150.6
4.20 75.8 4.30 39.0
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0.00099 0.00102 0.00102 0.00732
0.40 266.7 0.60 264.9
1.20 258.5 1. 40 256. 1
2.00 246.7 2.20 242.6
2.80 224.8 3.00 215.3
3.30 193.6 3.40 182.9
3.70 117. 6 3.80 62.0
4.11) -56.8
0.00198 0.00102 0.00102 0.00732
0.30 271.3 0.50 269.7
1. 10 264.2 1 . 3!) 262.ú
1. 90 254.4 2. 10 251.4
2.70 239.5 2.90 234. 1
3.50 207.3 3.70 190.5
4.30 -221.6
0.00099 0.00204 0.00102 0.00732
0.60 265.9 0.90 262.7
1. ao 250.7 2. 11) 245. :.
3.00 218.7 3.30 202.8
4.00 134.5 4. 11) 110. 1
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FiGURA VI.l: Cur�as de valoración obtenidas en el estudio del sistela ternario CUIII,-hnca-pic en
solucion en dioxano-a�ua (1:1. v/v). a la tuerza iónica O.: H en nittato de potasio, 2SQC.
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TABLA VI . .)
Valores obtenidos para la constante global de es-
tabilidad del complejo [Cu(hnca)(pic)]- presente en el sis-
tema c o : I 1) -hnca-pic. en soluciÓn en dioxano-agua (1:1.
v / v ) � a la tuerza iónica 0.2 M y 25QC, y los parámetros
estadisticos resultantes evaluados por los programas
empleados.
===========================================================
Tratamiento MINIGLASS MINIQUAD SUPERQUAD
Mode O Mode 1














Si g ma •••••.• 0.03 •••••...••••••••••. 1.44 2.17
===========================================================
Correspondencias con los simbolos utilizados:
U. suma de los cuadrados de los residuales: SK. Skewnes; K.
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FIGUiA Vl.¿: Distribución de errores I:alculada por el programa MINIGLASS en funcian del �olumen de
valorante a�adidol de las valoraciones correspondientes al estudio del 51ste�a ternario
CUllll-hnca-pic en medio dioxano-agua 11:1. v/vi. a la tuerza i�nica 0.2 H en nitrato de potasio y
2SQC.
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FlGURA Ul.3: Distribuc:6n de errores \calculada por el prograroa MlUlGLASS ¿n ¡uncian del pHI en liS
valoraciones correspondientes al estudio d�l siste�a t�rnario Cuil ll-hnca-pic en medio dioxano-agua
(1:1. v/v). a la fuer:a iónica 0.2 H en nitrato de potasio y 2SQC.
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4.b.- Resultados de los estudios de los equilibrios de
complejaci6n en el si�tema ternario Zn(II)-hnca-pic
Se han estudiado soluciones que contenían las
siguientes relaciones molares de concentraciÓn c z o c t r :
hnca: p
í
c r r 1:1:1. 1:2:1. 1:1:2. 1:1:3 y 1:2:2 a un solo
nivelo a dos niveles de concentñación de i6n zinc(II). En
la Tabla VI.4 se reunen las condiciones experimentales
iniciales de las diversas valoraciones realizadas. Los
resultados experimentales obtenidos se muestran en la Tabla
VI.5 y se representan gráficamente en la figura V!.4, jun-
tamente con las curvas de valoración "teóricas" calculadas
a partir de los valores numéricos finales de las constantes
de estabilidad. obtenidos por cálculo. indicadas por linea
continua.
Los resultados experimentales de estas valoraciones se
han sometido a tratamiento numérico .edlante los programas
HINIGLASS ( 14 ) • MINIQUAD {lS} Y SUPERQUA. Como datos de
entrada se han utilizado los valores de las constantes de
protonación de los ligandos y de estabilidad de los com-
piejos binarios obtenidos en capitulas anteriores. Teniendo
en cuenta que los dos ligandos estudiados pueden actuar
como bidentados y loIue el indice de coordinación del 16n
zincll 1> en solución puede ser 4 o 6. para la aplicación de
los programas de cálculo se han postulado modelos en los
que. además de los complejos binarios estudiados anterior-
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mente. se halla presente solamente un complejo 1:1:10 un
complejo 1:1:2. o simultaneamente ambos complejos 1:1:1 v
1 : 1 : 2 (cabe recordar que el orden numérico dado para los
tres coeficientes es el de Zn hnca pi e ) .
complejación binaria.Dado que en el estudio de la
zinc<ll)-hnca no se pudo detectar la especie compleja 1:2
<por lo menos dentro de los márgenes de pH estudiados>, se
�rey6 innecesario en el estudio de la complejación ternaria
ensayar el modelo que incluye el complejo 1:2:1. En
yrealidad el modelo que contiene los dos complejos 1 : 1 : 1
1:1:2 dió un ajuste, si no tan bueno como en el caso del
cobre{II>. sí suficientemente satisfactorio.
En la Tabla VI.6 se recogen los valores numéricos ob-
tenidos en la determinaciÓn de las constantes de e9-
tabilidad de este sistema al aplicar los diferentes
programas de cálculo, considerando la existencia
simultánea de las dos especies ternarias, 1:1:1 y 1:1:2.
En la Tabla Vl.7, se recogen los valores numéricos obenidos
para dichas constantes cuando se postulan modelos en los
que se admite la existencia de solamente una única especie
ternaria, la 1:1:1 o bien la 1:1:2. Como que el ajuste que
resulta es indudablemente mejor en el primer caso. el de la
Tabla V1.6. son los valores de esta Tabla los adoptados
como finales. En las figuras VI.5 y VI.6 se muestra la
representación gráfica de la distribución de errores que se
obtiene con el programa MINIGLASS en funciÓn del volumen de
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valorante o del pH.
TABLA Vl.4
Condiciones experimentales iniciales de la serie de
valoraciones realizadas para el estudio del sistema Zn(1 1)-
hnca-plc. en solución en dioxano-agua ( 1 : 1 . v/v) a la
fuerza iónica 0.2 M en nitrato de potasio y 25QC. (Las con­
centraciones se expresan en milimol dm-3.)
===========================================================
Va l. nQ Vo El> (ZnJ" (hncaJo (pic]o (H J o
-----------------------------------------------------------
1 41.00 399.2 2.52 2.44 2.43 2.90
2 46.00 400.6 2.24 2. 18 4.30 2.59
3 51.00 400.8 2.03 1. 96 5.86 2.34
4 46.00 399.9 2.25 4.36 2. 16 2.59
5 51.00 399.9 2.03 3.90 3.90 2.34
6 56.00 399.5 1. 84 3.57 5.33 2.13
===========================================================
TABLA VI.5
Resultados experimentales de las valoraciones
realizadas para el estudio del sistema Zn( 11 )-hnca-pic en






M �n nitr3to d9 pot3sio y :SºC.
P.::. r a ,::;.:.. d 3 v a I o r .3.::; i u 11 S e i n d í e a :
Primera linea: Número de puntos. v o l urn e n inicial, p o t e n c
í
a l
estandard. �. conc:entr.::.c:ion de hidróxido
de potasio
valorante lean signo negativo). conc:entración inicial
de
.�cido pic, e o n e e n t r ació n inicial de hnt::a. conc:entración
inicial de zinc([ [) y concentración inicial de
ácido
mineral.




2(1 41.00 399.20 59.157 -0.1973 0.00243 0.00244 0.00252 0.00290
0.00 259. 1 0.10 256.8 0.20 254.2 0.30
251. 5
0.40 248.5 0.50 245.0 0.60 241.2 0.70
236.9
0.90 233.7 0.90 228.7 0.95 226.0 1. 00
...,...,..., .,.
.... �40. • ._)
1. 05 218.6 1. 10 214.9 1. 20 206. 1 1. 30
196.0
1.40 184. 1 1. 50 170.0 1. 60 151. 5 1. 70 119.0
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Valoración 2
31 56. O\.I 396.-1') 5°.157 -0.1973 0.(10356 (1 • i).J :. :; 8 o , úO 3 69 i) • \) 1).2::: 4
0.1)1) �63.-l \) . lO 262. o 0.21) 260.5 0.:::0 259. ':'
0.40 257.4 0.50 255.7 0.60 'ico:- rv 0.70 251 . (1'::'.,)-.J.O
0.80 249.8 ').90 247.6 1.00 245.3 1 . lO 242.7•
1. 20 240.0 1. 30 237.0 1.40 233.8 1.50 230.3
1. 60 226.4 lo 70 222.2 1. 80 217.6 1. 90 212.6
2.00 207.2 ") 1 O 201.4 2.20 195.3 2.30 18S.7...
2.40 181. 6 2.5() 173.7 2.60 164.8 2.70 154.2
2.80 140.2 2.90 117.4 3.00 13.8
Valoraci6n 3
27 46.00 400.60 59.157 -0.1973 0.00430 0.00218 0.00224 0.00259
0.00 261. 1 0.10 259.4 0.20 257.4 0.30 255.4
0.40 253.2 0.50 250.8 0.60 248.3 0.70 245.5
0.80 242.4 0.90 239.2 1. 00 235.5 1. 10 231.5
1. 2 O 227.0 1. 30 222.0 1 . 4 o 216.3 1. 50 210.0
1. 60 202.9 1. 70 195.0 1. 80 186.4 1. 90 176.6
2.00 165.3 2.10 151 . 1 2.2(1 130.6 2.30 79.6
2.40 -78.9 2.50 -120.8 2.60 -155.9
Valoración 4
30 51.00 400.80 59.157 -0.1973 1). (1)SB6 O.I)()196 0.00203 0.00234




0.40 253.6 0.50 251. 5 0.60 249.2 0.70 246.8
0.80 244.2 0.90 241. 4 1.00 238.4 1. 10 235.0
1. 20 2·) 1. ::; 1 • 31) 227.3 1. 40 "..,.,. , 1. 50 218. q��.,j.O
1. 60 213.5 1.70 207.6 1 . 80 201.2 1. 90 t 94.4
2.00 187.0 2. i o 179. 1 2.20 1 71 . 1 2.30 162.9
2.4(1 152.8 2.50 141. O 2.60 126.8 2.70 108.9
2.80 81.4 2.90 -78.8
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Valoración 5
32 51. 00 399.9(1 S�. 157 -(1.1973 o . O (1 3 9 (1 (1.00390 o .•) 02 03 (l. (lt)234
0.;)0 258.6 1). 10 256.9 0.20 255.0 0.30 'ir::
- ....
¡.,.J....;, V
(1.40 250.9 .) . 50 248.7 (1.60 246.3 0.70 243.7
0.80 241. O 0.90 2.38. O 1.00 234.8 1 . 11) 231.4
1. 20 227.5 1. 30 223.5 1 . 4 (1 219. 1 1. 50 214.4
1.60 209.4 1 . 70 204. 1 1.80 198.6 1. 90 192.8
2.1,)0 186.8 2. 10 180.5 2.20 173. 7 2.30 166.5
2.40 158.3 2.50 148.8 2.60 136.8 2.70 120.2
2.80 88. 1 2.90 -70.4 3.00 -106.9 3. 10 -141.2
Valoración 6
25 46.00 399.90 59.157 -0.1973 0.00216 0.00436 0.00225 0.00259
0.00 257.6 0.10 ")r'C" t: 0.20 ..,C''':''' � 0.30 250.8.. ,J� • ..J ... "J..) • ..)
0.40 248. 1 0.50 245.2 0.60 242.0 0.70 238.5
0.80 234.6 0.90 230.4 1. 00 225.6 1 . 1\) 220.4
1. 20 214.7 1. 30 208.7 1. 40 202. 1 1. 50 195.3
1. 60 188. 1 1. 70 180.6 1.80 172.4 1. 90 163.3










FIGU�A VI.�: Curvas de valoración obteniaas en el estudio del sisteia ternario :n!l¡l-hn�a-pl� �n
medio dicxanc-agua (1:1. �¡y). a la fuerza i oni ca 0.2 H en nitrato de pota s io 'i ':S9C.
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TABLA VI.6
Valores obtenidos para las constantes de estabi lidad de
los complejos ternarios presentes en el sistema sistema
Znt 11 )-hnca-pic. solución en d Lo x a n o+ a g ua (1:1. v r v : ; a la
fuerza iónica 0.2 M y a 2SQC, y los parámetros
estadísticos resultantes evaluados por los programas
utilizados
Modelo se postula la existencia de las dos especies ter-
narias 1:1:1 y 1:1:2.
===========================================================
Tratamiento MINIGLASS MINIQUAD SUPERQUAD
Mode O Made 1
NQ. Curvas 6 6 6
NQ. Puntos 141 141 141
log .a • • • 18.0(2) 19.9(2) 18.4(3)
log 13. • 2 23.3(2) 23.4(2) 23.4(3)






3c:; ?_. - 14.4 29.0
Sigma ......•• 0.05 .... 2.39 2.97
===========================================================
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FIGURA �I.S: Distribución de errores Icalculada par el programa MI�lGLASS En tunción del �olurnen de
valorante a�ad¡do) en las valoraciones correspa�di¿ntes al estudio del sistema ternario Zn,ll¡-hnca­
pic en sedíc dí cxano-agua (1:1. V/V). a la tuerza iónica O.: 11 en nitrato de potasio " :5�C.
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FIGUR� VI.6: Distribución de errores {calculada par el prJ�rj�a HI�IGL�S3 en función del p�) en las
valoraciones correspcndientes al estudio del sistema ternario Zn(1 I!-hnca-pic en medio di�la�o-a�u¡
11:1, '1lyJ, a la tuerza icniea 0.2 N en nitrato de potasi!) y 2:gC.
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TABLA VI -.• I
Valores numéricos obtenidos para las constantes de es-
tabilidad de los complejos ternarios presentes en el 5is-
tema Znt 11 )-hnca-pic. en soluciÓn en dioxano-agua (1:1.
v/v>, a la fuerza iónica 0.2 M en nitrato de potasio y
25QC.
A) Modelo: se postula la existencia de la única especie
ternaria 1:1:1
===========================================================
Tratamiento MINIGLASS MINIQUAD SUPERQUAD
Mode O Mode 1
lag ;3", 18.3(2) 18. 2( 1) 18.7(:2) 18.5(1)





Sigma 0.05 2.62 3.81
===========================================================
TABLA VI.7 (continuacion)
81 Modelo: 5� postula la e x Ls t e n c i a de IJniC3 especie
ternaria 1:1:2
===========================================================
Tratamiento HINIGLASS HINIQUAD SUPERQUAD
Hode O Hode 1
23.5(1) 23.5(1) 23.7(2) 23.6(1)





Sigma 0.05 2.64 3.56
===========================================================
Correspondencias de los simbolos utilizados en estas
tablas: U. 31... tllld Ij.:� 1;::)3 1·'e51(::!... l:�!':�':"� SK.
K. 1; I 10." t: r: ;- 1 ::.. Xlr .. _. • . .. .1;"') ,.,,/'" " • r: r: 1.
_. r: 1...'. :? ::11
. i:'. .j c. � F.
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VI.5.- Análisis de los resultados
5. a. - Sistema Cu«(()-hnca-pic
En los resultados obtenidos para este sistema se
aprecia la existencia de una única especie mixta 1:1:1. En
la figura VI.7 se muestra la curva de valoración de una de
las experiencias realizadas: la linea continua indica la
curva de valoración "teórica" calculada teniendo en cuenta
la especie ternaria. 1 a linea de trazos es I a curva cal-
culada sin tener en cuenta esta especie y si sólo los com-
piejos binarios. los puntos representan los datos ex-
perimentales. Se aprecia ya visualmente que la
consideraciÓn de la especie ternaria permite obtener un
mejor ajuste entre los datos
calculada.
experimentales y la curva
En la Tabla VI.8 se reunen los valores de las
constantes de equilibrio que definen este sistema con-
siderando los distintos tipos de equilibrio coexistentes
posibles. A partir de estas constantes se han calculado los
diagramas de distribución de especies en función del pH en
el sistema cu : 11 )-hnca-pic que se r e p re s e n t a n en las
figuras VI.S. V1.9 y VI.I0. En la r Lg u r a VI.8 se representa
la distribución de las especies que contienen el ligando
hnca. que son: el propio i�ando. sus formas protonadas.




c r . En este d i a g r s.m a la ordenada ALFA r e p r e s e n t e
la fracci6n de hnca que forma parte de cada una de las
especies indicadas a cada valor de pH. En la r r g u r a \/1.9 se
da la distribución de las especies que contienen el
1
í
g a n d o pie.
protonadas,
es decir. el p ro p
í
o ligando. sus dos formas
los complejos binarios Cu(l I)-pic y la especie
ternaria; <ALFA representa ahora la fracción de pic que
forma parte de cada una de las especies a cada pH). En la
figura VI.10 se da finalmente la distribuc�ón de las
especies que contiene
í
o n c o b r e t I ). que son: i
ó
n cobre( 11)
libre, los dos complejos binarios Cu-hnca. los dos com-
piejos Cu-pic y el complejo ternario 1 : 1 : 1. la ordenada
ALFAes ahora la fracciÓn de cobre(1 1) en cada especie).
Estos diagramas representan la distribuciÓn de las
diferentes especies en función del pH de la soluciÓn que
las contiene. La forma de las curvas de distribución en es-
tos diagramas varía seg6n la relación de concentraciones
totales de los diversos componentes
construcción
presentes en la
solución (20) • Para la de los diagramas
mostrados en las figuras VI.B. VI.9. y VI.10 se ha adoptado
una relación de concentraciones molares 1 : 1 : 1 ( los tres
componentes se hallan presentes en la solución a la misma
concentración analítica total.
0.02 mol dm-1•
que se ha tomado igual a
En estos dia�ramas las secuencias de cuatro digitos
corresponden a las especies de r o r mu l s
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general: t p i c ) .. t h n c a i .. (Cu)� (H). donde p. g, r y s son los
subíndices estequiométricos de la fórmula
As í :
de la especie.
E..9...!:...§_ especie E..9...!:...§_ especie
1002 H2 (pie)· 0010 Cu ( I I )
1001 H(pic) 1010 Cu(pic)·
1000 (pic)- 2010 Cu(pic)2
0102 H2 c h n c a ) 0110 Cu(hnca)
0101 HChnca)- 0210 CuChn9a):a:a-
0100 (hnca)-2 1110 Cu(pic) ( h n c a j
>
La distribución del ión cobre(!!> entre las diferentes
especies complejas presentes en el sistema ternario en es-
tudio, en función del pH, se ha calculado también para
otras razones de concentración diferentes de los com-
ponentes. Los diagramas correspondientes se representan en
las figuras Vl.l0 - VI.13. As í, en la figura V! . 10 las
razones de concentración molar (pie: hnca: Cu) eran 1:1:1,
en la figura VI.l1 son 1:1:2. en la figura VI.12 son 1:2:1
y en !a 13 son 2:1:1. En las soluciones repre-
sentadas por estas figuras la concentración total de ión
cobree! !> es constante e igual a 0.020 M excepto en la
figura V!.11 en la que es 0.04 M .
Comparando entre sí las figuras V1.10 y VI.12 se ob-
serva que un aumento de la concentración de hnca favorece
la formación de las especies 1110 y 0110 ya en soluciones
más acidas y. en especial, provoca un aumento notable de la
49 2
concentraci6n del complejo mixto 1110 en todo el campo de
pH en el que este se forma. tPor ejemplo. a pH 7.0 un 65%
del c o b r e t Ll ) está en forma de la especie terna�ia cuando
la solución contiene una mezcla equimolar de los com-
ponentes, mientras que cuando la relación de con-
centraciones es la 1:2:1. el complejo ternario liga el 82%
del cobree! !». Las figuras VI. 10 y VI.13 ponen de
.
manifiesto que un aumento en la concentración de pic. en
cambio, provoca la form�ción casi exclusiva del complejo
binario 2010 (Cu(pic)2) , y retrasa el inicio de la
formación del co m p l e j o ternario 1110 hasta valores de pH
superiores a 8.0. La comparación de las figuras V! .10 y
VI. 11 ilustra los efectos que produce el aumento de
concentración del Ló n c o b r e t 11): se o b s e r v a que a pH bajo
(inferior a 5.0) disminuye notablemente la fracción de ión
cobree! 1) complejada por pie. A pH superior a 5.0 la
fracción del complejo Cu(pic) aumenta, pero. en cambio. la
fracción presente en la forma Cu(pic)2 disminuye muy fuer-
temen te en todo e I campo de pH estudiado (2.0-7.0). La
complejación con el hnca también es afectada: la fracciÓn
de cobre(!!) presente en el complejo 1:1 aumenta en todo el
campo de pH en el que existe esta especie. mientras que la
formación de la especie 1 .."). - 1 lega a hacerse no apreciable.
La fracciÓn de cobre(ll) presente en el complejo mixto dis-
minuye muy fuertemente en todo el campo de existencia de
est.a especie. Puede decirse. en r e s urn e n , que do::ntrc del
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campo de pH o?studiado (2.0-7.0>, preponderan como es lógico




A pH 7.0. al cual
tanto el Cu 1, h n c a i como e l
los complejos superiores estan
algo más favorecidos, aproximadamente el 35% del cobree I 1)
está en forma Cu(hnca) y el 25% en la Cu(pic). A este pH la
fracción de cob r e r l L) presente en el complejo mixto no
l lega a alcanzar el 18%.
Los resultados alcanzados hasta aqu� se han
<17-19) con losgeneralizado. según la metodologia usual
representados en la figura VI.14 en las que se muestran
las curvas de distribución del complejo ternario Cu hnca
pic respecto al pH para catorce relaciones diferentes de
concentraciones de los constituyentes. Al aumentar la
proporción de hnca presente (de equimolar con el Cu(1 1) y
el pic hasta 50 veces la c o n c e n t r a c í o n de estos la
formación del complejo mixto resulta muy favorecida,
apareciendo en las soluciones a concentración apreciable de
este ya a pH más ácido. A partir de un exceso doble de hnca
(curva 1:2:1) la formación del complejo ternario tiende
hacia un máximo a valores altos del pH. con 90-92% del
cobre total presente en la forma de este complejo. En la
familia de curvas 1:n:1 se observa que el tramo ascendente
se desplaza hacia valores mas bajos de pH al aumentear el
exceso de hnca: a s
í
, para n = 2. el 50% del c o b r e v l L: esta
en forma del complejo ternario a pH = 7.0. para ti= 10 a pH
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6.0 y para n = 50. a pH 5.1.
Aumentando la proporcion de pic no se observa este
desplazamiento de la formación del complejo ternario hacia
pH más ácidos. En cambio. se observa que la cantidad máxima
de complejo 111 disminuye fuertemente al aumentar la
proporción de pic, tanto en las curvas l:l:n�
a pH 9.0.
como en las
fracción decurvas 1:2:n. Por ejemplo, la
cobre(ll) contenida en el complejo ternario es
aproximadamente del 80" en soluciones que co�tienen Cu
hnca pic en relación 1:1:1. del 70% para 1 a relaciÓn
1:1:1.25. del 50% para la relación 1:1:1.50. del 25% para
la relaciÓn 1:1:1.75 y escasamente del 5% para la relación
1 : 1 : 2.
Todo el comportamiento descrito en las figuras VI. 10 a
la Vl.13 y la figura V1.14 pone de manifiesto que la
reacciÓn:
Cu(hnca)(pic) + (pic) <====> CU(piC)l + (hnca)
se desplaza fuertemente hacia la derecha cuando aumenta la
concentraciÓn de pico mientras que la reacción:
Cu t nnc a i c p
í
c i + Ch n o a ) (====) Cu t hnc a r s + pic













FI�URA VI.7: Cur�a de valoración de una de las experiencias realizadis en el estudio Jei SI;t21i
Cul((l-hnca-pic en medio dioxano-a�ua (1:1, v/v) a la tuerza iÓnica O.: H en nitcato de potasio "2S�C. La linea continua es la curva de valoración calculada considerando la existencia de 13 e5�eC¡e












FIGURA �1.8: Diagra¡a de distribución en función del pH de las especies que contienen nnCi, en el
estudio del sistema Cut Ill-hnca-pic en ledio dioxano-agua \1:1. l/VI. a la tuerza iónlca 0.: � en
m tr ato de potasio 'f ::SQC. La r e
í















FIGURA �1.9: �¡airama de 1istribucion en tuncion del Fri de la5 especies que conti�n!n pie. en el es­tudio del sist�la Cu\lIJ-nnca-pic en meQIO diaj3nO-;;�a (1:1. )}. a la ruer:a ¡OnlC� 0.2 � �n













FIGUF.A 'il.IO: [¡iagrama de d i s t r ibuc i ón en r unc
í
cn del pH .le las especies que contienen CUllll. en e!
estudio del sistema CUilll-hnca-pic en medio dioxano-alua 11:1. V¡�¡. a la tuerza iDnica 0.2 M en













FIGUF.A �I. 11: Dia�raQa de distribución en tuncian del pH de liS �5�ecles qu� contienen �UI ¡ 1:. ¿n el
estudio del sistema CUI I I¡-hn:a-pi: ¿n �edlO dlOtanD-lgua 11:1. ',; ¡ '; ) • a i� luer:i ¡ODlea '1 ••'. �II












FIGURA '.'1.12: Dia�rllla de distribución en runc
í
on elel pti d� las especies que cont
í
enen (;ü( 11 J. =11 el
estudio del 5iste�a CUIIIl-hnca-pic en �edio dloxano-a�ua (1:1. �.V¡. a la tU21:a ionlca C.: " en
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FIGURA 11. 13: �ia�r3ma de distribución en tunclón elel pH ele las especies Que �Gnt:enen CUI¡ I l. en el
sistema CUllll-hnca-pic en �edio jioxanc-��ua 11:1. V¡�:. � ia luer:a Icnlea 0.: n �n n¡t¡�la .�
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FIGURA VI.l�: Variacian en funcion del pH de la frac:ijn de Cu( I 1) presente en IO[]3 de la es�e=iemixta CulhncaJlpicl a diferentes relaciones �o!ares de cJncentri�icn de 105 canst¡tu�ent¿5. �a5
relaciones [Cu]:lhncaJ:[pic] son las sigui2ntes:
7.00
-109 h
de arriba a abajo 1:1:1; 1:1:1.25: 1:1:1.50: 1:1:1.75; 1:1:2.
de izquierda a derecha 1:50:1: 1:30:1; 1:10:1: 1:5:1.
de arriba a abajo 1:2:1; 1:2:1.25; 1:2:1.50: 1:2:1.75: 1:2:¿.
s O O
,TABLA VI.8
Constantes de estabilidad en el sistema Cut 1 1) -hnca-
pic, en medio dioxano-agua i:1, v/v), a la fuerza iOnica
0.2 M en nitrato de potasio y 25QC.
======================================================:====
ReacciÓn l o g f<.:
"
-----------------------------------------------------------
1 ) Cu + hnca + pic (===> Cu(hnca)(pic) 18.94
11) 1/2 Cu r p
í
c r , + 1/2 Cu c h n c a i , <===>
<==> Cu(hnca)(pic) 1.38'
1 (1) Cu(pic) + CuChnca) (===) Cu +
+ Cu(hnca)(pic) -0.26"
IV) C'u t p
í
c ) + ( h n c a ) <===> Cu(hnca) t p
í
c ) 10. 18
V) Cu(hnca) + <pic) <===> Cu(hnca)(pic) 8.50
===========================================================
,.) El valor de esta constante es l o g K ••
( •• ) El valor de esta constante es Alog K.
La estabilización del complejo ternario 1110 con
respecto a los complejos binarios respectivos con el mismo
número de ligandos es más alta que lo esperado a partir de
consideraciones estadísticas. El valor de la constante de
estabi l idad después de restar de log k. la �ontribuci6n
estadística lag I<¡; es lag �: .. II = l o g 1<. - 0.30 = 1. 38
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0.30 = 1.08. es algo más elevado gue el valor correspan-
diente para el sistema Cu(! 1 )-sal-pie estudiado por
sas y Tauler (12) (lag K.Q = 0.136).
Casas-
La constante de equilibrio � lag K tiene un valor
negativo de -0.213. este es del mismo orden que el valor
correspondiente para e I sistema Cu ( I I )-sal-pie ( 12 )
.Alog K = - O. 29) •
En la Tabla VI.9 se muestran 105 valores de las
constantes de estabilizaciÓn de los complejos ternarios
Cu c hn c a i r p
í
c i y Cu(sal)(pic) (tomados de la ret,12) y las
constantes de estabi I idad de los sistemas binarios im-
plicados en la formaciÓn de los complejos ternarios en am­
bos casos.
Comparando los resultados obtenidos en los dos sistemas
y sin considerar la diferencia de medios y tuerza iónica
en los que se han I levado a cabo estos estudios: se observa
una mayor estabilización del sistema ternario para e.l caso
del C u ( h n e a ) ( pie) (ver T a b I a VI. 9 • m a y o r valor del o g 13 I I I )
lo que podria explicarse por la relativa dificultad de
adiciÓn
Cu(hnca)
de una segunda mÓlecula de hnea al complejo
1 : 1 debido a un cierto impedimento esterico.
(valor de lag K,/K, más elevado en nuestro caso que en el
estudiado por Casassas y Tauler) lo que tavorece la adición
de una mólecula de pic sobre el complejo Cu(hnca) (1:1).
Esto coincide también con el hecho de que para nuestro 5is-
tema se obtiene un v a lar I i ;;era.mente superlOf de 13
5 O 2
c o n s t a n t e log 1': .. ., constante que considera los factores
estéricos. mientras que no se aprecia esta diferencia al
considerar ,6log K. cuyos valores obtenidos son del mismo
orden, ya que esta constante no considera los factores
estéricos.
A partir de 105 diagramas de distribución en función
del pH que indican que a partir de pH 3.8 la especie
mayoritaria es la Cu(pic) y que la constante de equilibrio
más elevada corresponde a la ecuación IV de la Tabla VI. 8,
de adición de una mólecula de hnca sobre el complejo
Cu(pic), se postula que éste es el proceso que prepondera
para la formación de la especie ternaria.
TABLA VI.9
a) Valores obtenidos para las constantes de estabilización
del complejo Cu(hnca)(pic) {en medio dioxano-agua ( 1 : 1 •
V/V), a la fuerza iónica 0.2 M en nitrato de potasio) y de)
complejo Cu(sal)(pic) «12) en solución acuosa, a la fuerza
iónica 1 M en nitrato de potasio) a 25QC.
===========================================================
Especie l o g K .. ) og K ... A10lS K
Cu(hnca)(pic)









b¡ Valores obtenidos para las constantes de estabilidad de
los sistemas binarios Cu�pic) y Cu(sal) (12) '1 Cu(pic) y
Cu(hnca) en las condiciones particulares que se indican en
cada caso.
===================================�====================:==
Sistema Cu ( sa l ) Cu(pic) Cu(hnca) Culpic)
I
10.63 7.73 10.44 8.76
8.36 6.88 7.76 8.16
0.85 2.68 0.60
Condiciones solución acuosa 50% de dioxano lv/v)
� = 1 M (KN03) J.1 = 0.2 M (!<N03
===========================================================
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S. b . -Sistema Zn( 11) -hnca-pic
De los resultados obtenidos para este sistema se deduce
la existencia de dos especies ternarias la 1:1:1 y la 2:1:1
(pic hnca Zn ) •
En la figura VI.4 se aprecia que el mejor ajuste entre
las curvas "teoricas" de valoración y los puntos experimen-
tales correspondientes de las diferentes valoraciones se
obtiene si
I
se considera la existencia de las dos especies
mixtas indicadas arriba. La fi�ura VI. 16 muestra una curva
de valoración calculada en el supuesto de que no se forman
especies mixtas y suponiendo la formación de las dos
especies indicadas. juntamente con lospuntos experimentales
obtenidos directamente: se confirma el mejor ajuste men-
cionado antes.
En la Tabla Vl.l0. se reunen los valores de las
constantes de estabilidad obtenidas para los equilibrios de
formación de las especies ternarias (equilibrios y I I ) •
juntamente con los valores de las constantes de equilibrio
que se indican (equilibrios 111 a VI I 1> calculadas a partir
de las anteriores y de las constantes de los complejos
binarios determinadas con anterioridad.
Los diagramas de distribución de las especies presentes
en el sistema mixto ( a una relación de concentraciones
totales hnca pic: Ln = 1:1:1> se representan en función
del pH en las r I g u r a s VI.l/. VI.18 y \/1.19. En 1 a figura
5 O 5
'7 Sg muestra la distribución de las especies que con-
t
í
e re n el 1 i g a n d o h n c a , que son: el propiu i�¿,ndo. sus
:o:�as protonadas. los complejos binarios Zn( I I)-hnca y la
especie ternaria. En este dia�rama ALFA representa la
fracción de hnca que forma parte de cada una de las
especies indicadas a cada valor de pH. La figura VI.18
muestra la distribución de las especies que contienen el
li!Sando pic y la figura Vl.19 la distribución de las
especies que contienen Zn( 1 !).
;
(siendo la ordenada ALFA,
respectivamente. la fracción de pic en cada una de sus
especies y la fracción de ión zinc presente en cad especie
de las que forma parte). En estos diagramas las secuencias
de cuatro dígitos corresponden a las especies de fÓrmula
�eneral: ( p
í
c r , ( h n c a i , (Zn)� (H) •• donde p. q. r y • son 109
subíndices estequiométricos de la especie. Así:
Q_qll especie � especie
1002 H, (p i e ) • 0010 Zn ( 1 1 )







0102 H:z ( h n c a i 3010 Znlpic):s-
0101 H(hnca)- 0110 Zn(hnca)
0100 (hnca)-� 1110 Zri c hrrc a ) <pic)-
2110 Zn c hnca ) (pic),:Z-
Los dia�ramas de distribución en función del pH de las
especies que contienen Zn( 11) se han calculado también para
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otras relaciones diferentes de concentraciones (Zn hnca
¡:::ic)Así. para la r e l a c
í
o n �:1:1 se obtiene la figura
VI.20, para la relación 1:2:1 la fi�ura VI.21 y para la
relaciÓn 1:1:2 la figura VI.22. En estas figuras se observa
una mayor concentración de la especie ternaria 1110 al
aumentar la concentración de hnca ( f i s- VI.21>,
ternaria
y un
2110aumento en la concentración de la especie
cuando aumenta la concentraciÓn de pic (tig. VI. 22) . Un
aumento en la concentración de zinc ( 1 1 ) impl ica una
disminución muy notable en la concentración de ambas
especies ternarias.de modo que en este caso la especie 2110
queda practicamente anulada.
A partir de la observación de los diagramas de
distribución y de los valores obtenidos para las constantes
de equilibrio de las distintas reacciones de formación de
las especies ternarias se I lega a la conclusión de que las
re�CCi0l1e9 de formación de 109 compleejos 1110 Y 2110
transcurren respectivamente a travé9 de los equilibrios V y
VI de la Tabla VI. 10. es decir. adicionándose una mólecula
de hnca sobre el complejo binario Znepic) o sobre el
Zn(pic)2 previamente formados. Una reacción de formaciÓn
que también sería, en principio. favorable si al pH de
trabajo existiese en suficiente concentración la especie
Zn t hn c a ) , sería la de adición sobre ésta de dos móleculas
de pie t r e a c c
í
o n VIII. Tabla VI.1<)). pero en los dia�ramas
de distribuciÓn se observa que en el sistema ternario la
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especie Znlhnca) no I le S3 exist.ir en c o n c a n t.r a c i o n
apreciable.
En la Tabla VI. 11, se muestran los valores obtenidos
para las constantes de estabilizaciÓn de los complejos for-
mados en el sistema Zn(! !)-hnca-pic. observándose que los
valores obtenidos de Alog K para lasdos especies mixtas,
son positivos, muy elevados y practicamente iguales entre
sí, lo que implica que contribuyen a la estabilizaciÓn de
estos complejos efectos importantes de
,
retrodonación
electrónica hacia los sistemas de orbitales pi de los
a n
í
Ll o s a r c m
á




c o s del 1
í















FIGURA VI.1S: Curva de valoraciOn de una de las experiencias realizadas en el estudio del sisteaa
Znllll-hnca-pic en medio dioxano-agua 11:1, v/v) a la tuerza iónica 0.2 H en nitrato de potasio y
2SQC. La linea continua es la curva de valoración calculada considerando la existencia,de la especie










FIGURA ';1.16: DiaF3i1a de distribución en f uncí cn del pH de las especies que contienen nnca, en ei
sistema Znllll-hnca-pic en medio dicxano-agua 11:1. v/ul. a la iuer:� lonica O.: M en nltr�tD di
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FIGURA VI. 19: Diagra�a de distribuciQn en función del pH de liS espacies 3ue :ontlenen 2nli IJ. en el
sistema Znlll)-hnCa-pic en medio dio�ano-a�ua \1:1. v/v). a la tuerza i�nic3 0.2 H en nitr3to ce
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FIGU�A �I.¡J: �ia�rama de distribución en función del pH de las especies �ue cont;enen Z�II 11. 2n El
sistema Zníll)-hnca-pic en medio dloxano-agua 11:1. v/�}. i li tuerza lonica 0.2 � en nltritú Ji











FIGURA VI.21: Diagrama de distribución en funCIón del pH oe las especies que �ontien�n Znii!J. en �!
s
í
steea Znv l l l+hnca-p i c en medio dí oxano-agua (1:1. 'Ji';). a l a ruer z a i sn i ca 0.2:1 en nitrato de
potasio y ':'5:21:. La relación molar de concentraciones [Zn):[hr,,�a}:[�icj 2S 1:1:':' ''¡ (Zni : O.'j2 11.
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TABLA VI.10
Constantes de estabilidad del sistema Zn( I IO-hnea-pie.
en medio dioxano-agua (1:1.
y a 2SQC.








Zn + (hnea) + ( pie) <==> Zn t h n c a ) (pie) 18.09
1 1 ) Zn + (hnca) + 2 ( pi c : <.==> Zri t h n c a ) ( p
í
c r , 23.34
I 1 1 ) Zn(hnea) + Zn(pie) <===> ZnChnea) ( pie) + Zn 4.06-
IV) Zn(hnea) + Zn t p
í
c i , <==> Zn(hnea) v p i c i s » Zn 4.05-
V) Zn<pie) + (hnea) <===> Zn(hnea) ( pie) 11.86
VI) Zn i p
í
c r , +, (hnea) «===) Zn(hnea) (pie), 11.85
VII ) Zn(hnea) + (pie) <====) Zn(hnea)(pic) 10.28
VII I ) Zn(hnca) + 2 (pic) <===) Zn(hnca)lpic), 15.55
===========================================================




Valores obtenid8S para las constantes de estabi li23cion
de los complejos ternarios Zn hnca pie. en soluciones
dio x a no - a g u a (1 l. v / v i , a l a f i e t: z a ion i c a O. 2 M y 25 QC •
===========================================================
Especie log K. lo g K. � log K
Zn(hnca)(pic)
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COl'lC: 1 'LlS i O"l,es
j
1) Se ha comprobado el comportamiento nernstiano ,jel
electrodo de vidrio en varias disolventes mixtos dioxano-
a�ua. empleando la celda:
GE, S o I ució n de t r a b a i o/ P U e n t e s a 1 i n o a � a í - i<: e I s a tu r 3. do; R • E
donde G.E indica un electrodo de vidrio RADIOMETER G202B y
R.E es un electrodo de referencia de calomelanos RADIOMETER
1(401, las lecturas se potencial se han realizado con un
pHmetro RADIOHETER RESEARCH PHM64. Dentro del intervalo de
concentraciones de dioxano utilizado ldel 20 al 50%) V / V )
la lectura de potencial varia linealmente con el logaritmo
de la actividad de ión hid�ógeno de las soluciones,
ValQ�eS de la pendiente muy p�óximüs al valo� de Ne¡'ns t y
un coeficiente de correlación �Iobal de 0.99998. E 1 e x-
perimento se ha realizado se�Gn el metodo de Gran para
determinar
hidrógeno.
de un modo directo la concentración de Ión
2) El potencial de unión liquida en zona ácida. se'ha
estudiado en solución en dioxano-a�ua 1:1 i v r v ) , a la
fuerza iónica de 0.2 H en nitrato de potasio y utilizando
como soluciÓn interna del electrodo de rererencia una de
las dos siguientes: solución acuosa de KCl satura.da 'f
soluci6n en dioxano-agua tl:1. v/v) de I(CI saturada. ob­
fac-teniendose respectivamente los si�uientes valores del
t.::r del potencial de unión líquida de i .. = 16.! ::: ::. mv ''¡
j .. = -1:.4 !: : mV. Se ha a cLi c a r este
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corrección a las medldas de pH. i n i e r i 'J r e s a en a ui o o s
8as05. La diferenCia de signo se atribu�e a la direrente
difusión entre una solución acuosa de �:,:¡ saturada 'y' una en
el disolvente mixto. :{ a m e n c ion a do. y entre soluciones en
el mismo disolvente.
3> El potencial de unión liquida en zona oásica. se ha
estudiado a varias tuerzas
mixto dioxano-a�ua 1:1 c v rv i ,
iÓnicas y en el disolvente
I
Los valores obtenidos para el
factor del potencial de unión líquida es JOH = 104.5 ± 12
mV para tuerza iónica 0.2 M. jo.. = 1 ca. 9 ± 20 m 'v' pa e a O. 4
M, jo .. = 195.4 ± 33 mV pa r a O. 6 M Y 10 W = 187.5 ± 5 mV
para 0.7 M. Estos valores son superiores a los obtenidos en
zona ácida y obligan a aplicar una correCC1Ón a las
medidas de acidez a pH superior a 11.6.
4) Los valores obtenidos para el logaritmo dei
producto iónico del medio en cada disolvente mixto dioxano-
agua <20. 30, ...0, y 50% de dioxano lV/V). a la fuerza
iónica 0.1 M en nitrato de potasio y 2S9C. en runción de la
tracción molar de dioxano. varian linealmente con una
co¡,relación de 0.99949. permitiendo por extrapolación ob-
tener los valores 'del producto iónico del medio en a�ua
pura (13.88 ± 0.09) y en un disolvente mixto dioxano-a�ua
a l 1 0% de dio x a no 1 'J / v ) (1 -4 • 07 ) .
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5) Los '/ a ¡ e e e s obtenidos para el i o g a r
í
Lm o del
producto iónlco �el medio en cada diso¡vente mixto dioxano-
a�ua (20. 30. y 50% de d i o x a n o (v/v). a la tuerza
i o n i e a O. 1 M e n n i t '; a t o d e po t a s 1 o 'y :. 5 ºe . varian I 1 nea I -
mente con la inversa de la constante dieléctrica del medio
con una correlaciÓn de 0.997; si la c o r r e I a c í ó n se lleva a
cabo en función del parámetro Er (30) de Reichardt la
correlaciÓn mejora a 0.9988 lo que implica que las interac-
I
ciones soluto-disolvente no son 5610 de tipo electróstatico
sino principalmente debidas a la polaridad de las me=clas
empleadas como disolvente.
6) La variaciÓn del logaritmo del producto i6nico del
medio se ha estudiado tambi�n en funci6n de la fuer·za
i6nica. para una composición constante de disolvente
dioxano-agua y se ha obtenido una función del tipo de
Davies con lús siguientes v a l or e s para el logaritmo del
producto i6nico del medio a fuerza iónica nula: pK .. " =
16.07 1: 0.02. para el radio iónico solvatado á = 2.1 ± 0.2
A y para el parámetro e = 0.70 ± 0.08.
7) El lo�aritmo Icambiado de si�no) de la primera con-
stante de disociación ácida del hnca, pK •• ,se ha deter-
minado potenciometricamente a la fuer=a ianica 0.1 H en
nitrato de potasio y en varios disolventes mlxtos
�� porcentajes 20�. \ rÓrÓi r.... , " ¿ •
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e�aluado la correlaC1Gn exis�ente entre los vé1lores ha-
y la t:.3�c¡�n molar de dia�anc. la inversa d� la
constante d i e I
é
c t r I c a y el parámetro ET l30) de Reiché>rdt.
El mejor resultado corresponde a la tracción molar de
dioxano cuyo coeficiente de correlacion es 0.9999 y que
permite por extrapolación obtener los valores correspon-
dientes a el pK •• en agua pura (2.63 ± 0.03) y en un disol-
vente mixto al 10% de dioxano ( v rv r <2.78,. El caer iciente
de correlaciÓn obtenida respecto a la poiaridad de cada una
de las mezclas utilizadas. expresadas por el p a r arn e t r o
ETI30>. es mejor que el obtenido respecto a la inversa de
la constante dieléctrica del medio lO.9983S vs. 0.9977).
8> La primera y la segunda constantes de disociación
ácida del hnca se han determinado potenciometricamente en
un disolvente mixto dioxano-agua (1:1. v/v>. a 25QC y a
varias tuerzas iónicas (0.2. 0.4. 0.6 y 0.7 M en nitrato de
potasio). La variación del logaritmo de estas constantes en
funciÓn de la fuerza iÓnica se ajusta a una ecuación del
tipo de úa'",ies y permite obtener los va 1 ores de las




o n ácida lpl<.,' =
4.49 ± 0.02 los radios iónicos
solvatados del mono- y del dianión láHL = 1.746 ± 0.007 A y
al = 5.88 ± 0.02 Á) y 105 valores de los parámetros de
a i u :'5 t e de 1.3 e e u a e í .) n l'':; = 1. G '+ ± 1). O 1 v' (:. = .::;. 1 b ± ,j. G 6 .' •
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::;¡ ) Se determinado tambl�n ei método
e5pectr�r�:cme�rlCG 105 va l o re s de 1�5 CGI15t:.=.ntes de
disociaci0n acida dei hnca en solucion acuosa. a la ruerza
iónica 0.1 M y :OºC. asi como los valores de la primera
constante de disociación ácida en disolventes mixtos al 10%
y al 20% de dioxano (v/v). a la fuerza iónica 0.1 M y ZOQC.









n Zri c I 1) en medio dioxano-
agua 1 : 1 i v r v i , a la tuerza i6nica 0.2 M en nitrato de
potasio y ':::5QC. se ha estudiado en la .::ona previa a la
precipitacion y en presencia de exceso de ión zinc. Se ha
encontrado como preponderante la especie 1:1 en menor




SUPERQUAD permitido obtener loscuales el
de lag = -7.15 ± 0.04 �y'
lo� B2.-1 = -5.7 ± 0.1. Las especies hal ladas se corresp6n-
den con las encontradas por Perrin y Schorsch en solución
acuosa. para la misma zona de pH.
11) Un estudio químico y potenciom�trico de los equi-
ibrios Znlll)-ÜH ha permitido estimar un valor del
producto de solubilidad del hidróxido de zinc en medio
dioxano-a�ua 1:1 (�i�). Este valor es notablemente
en 50!UClbn acuosa. En el medio illlxto 2mpieac,:¡. 1 a
S22
precipitaci6n 58 inicia a pH más 3cid05 gue en so!uciGn
.=.:-uosa.
1:: ) En el sistema binario CUl ¡ ¡) -hnca en medio
dioxano-agua 1:1 lv/v). a la fuerza i6nica 0.2 M en nit�ato
de potasio y 2SQC. se observa a la formaci6n de dos com-
ple�os solubles de estequiometria 1:1 y 1:2. a los que co-
rresponden unos valores de las constantes de lag j3 I • I =
10.44 ± 0.01 y l o g 8,.2 = 18.20 ±0.01. calculadas/con el
programa SUPERQUAD.
13> En el estudio del sistema Cutll)-hnca. a con-
centraciones altas de iOn metálico y relaciones L:M bajas
tiene lugar la precipitación de un compuesto rujo de
estequimetría 1:1.
14) La complejación binaria entre el hnca y los iones
metál icos Co(II). ¡.J i ( 1 1 > • 2.n(ll) Cd ( 1 1 ) • en medio
dio x a no - a g I.Jal: 1 ( v " v i , a I a t u e t: z a
í
o n i ca \) . .2 '-1 en 11 i t r a t o
de potasio y 25QC. da lugar a la formaciÓn de los complelos
solubles de estequiometria 1:1. a los que corresponden les
siguientes valores de las constantes de tormación
(calculadas con el programa SUPERQUAÜJ:
Co ( 1 I ) log a,., = 7.9 ± 0.07; Ni(IIi: lag ¡3,.1 = 7.07-+-
I G � ¡;i I . I = 7'. 76 ::!: O. '.) 4 : CJtli):IG'!: Ij \ . l =
-:-.¿,O ± 0.03.
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15 ) Se observa un valor anormalmente bajo para el
Ic�aritmo de la constante de formacion del cc.:m¡:.leio
I J i ( 1 1 ). t: e s p e e t o a I q u e e o t r e s pon d e ría s e � (¡ n e loe den del a
serie de Irving-Williams. E l I o q u e s e a tri b u y e a d i 'J e t: s a s
c a u s a s : ti) la validez parcial del supuesto de que todos
los complejos quelatos formados presenten simetria
ri�urosamente octaédrica. (ii) la mayor estabilización del
campo cristal ino para el caso del Col! 1) comparado con el





quelatos de Co(I!) comparados con los de Ni(I!). al igual
que ocurre con 105 complejos quelatos formados a partir de
los ácidos salicilhidroxámicos.
16 ) Se han determinado potenciometricamente las
constantes de disociación ácida del ácido picol:i.nico. en
medio dioxano-agua 1:1 (v/v). a la tuerza iónica 0.2 M en
nitrato de potasio y 2SQC. La protonación del átomo de
nitrógeno heterociclico tiene lugar en soluciones de pH muy
bajo, por lo cual las lecturas de pH se han tenido que
corregir por el potencial de unión liquida. Se han obtenido
105 siguientes valores de las constantes (mediante es
programa LETAGROP): lag J3 I = S . .3t3 ± O. 01 '1 1 o � 13:1 = 6.;3
± 0.04.
17) Se han determinado potenciometricamente e m e I ea neo
un el ect ro d o i n d i cado c· s e I ec ti .J o r:: a r a e 1 1 o n ': .:; b t: e l. ¡ 1 ) •
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las constantes tormaClGn de los co m p l e i os b i n;:;¡ r 1 ,) 3
presentes en ei sistema Cut I 1 ¡-pie en medio dioxano-agua
1 : 1 \ V / .¡ i , a 1 a r u e r z a ion i ca\).'::: 1-1 en n i t e a t o de PO r. a S 1 CJ "
25QC. Esta complejación tiene lugar a pH fuertemente ácido
y la respuesta del electrodo selectivo de ion cobre( 1 1) ha
sido altamente satisfactoria. Los valores obtenidos para
estas constantes calculadas con el programa SUPEF..O.UAD son:
lag al. I = 8.75 ± 0.01. y lag 131 _ 2 :: 16.92 ± 0.01.
I
18) Se ha preparado por electrólisis y se ha calibrado
en el medio mixto dioxano-agua 1:1 i v r v ) , a la tuerza
iónica 0.2 M en nitrato de potasio y 25QC. un electrodo de
amalgama de zinc. Este electr-odo tiene un comportamiento
nernstiano e n t r e las concentraciones 1
�
10-· a 1.:': 10-;
M en ión =inc y su respuesta es maximamente estable a
valores de comprendidos entre 4.5 y 5.5.
19> En el estudio potenctométrico del sistema Z n ( [-1 ) -
pic en el medio mixto dioxano-agua 1:1 (v/v). a la t u e r z a
iónica 0.2 M en nitrato de potasio y 25QC. se han realizado
tres series de experiencias: dos con electrodo de v I d r Lo
como electrodo indicador y una con electrodo de amalgama de
zinc. Ha sido difícil conseguir unos resultados concor-
dantes debidoa la zona de pH \muy ácida) en la que tiene
lu�ar la compleiacion. a I 3 de b í lid a d .j e los e o m iJ 1 e i o s '1 u e
se r o r rna n , i� proximldad e�lstente entre
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sus constantes. Las especies obtenid3.5 pres¿:ntan las
esteguiometr-l.as 1 : J. • 1 : :=: • y 1: 3, de acuerdo con las ob-
tenidas por Andereg� en medio acuoso. Los valores 1 a s
constantes que corresponden a estas especies calculadas con
e I programa son: I o � ;3 •. = 6.10 .±: 0.05:
í
o g 13,.2 =
11.47 ± 0.03: lag 13 •. :< = 15.77 ± 0.08.
20) En el estudio potenciométrico de la complejación
en el sistema ternario Cu(1 I)-hnca-pic en el medib mixto
d
í




c a O.':: 1"1 en n
í
t r a t o
de potasio y 25QC. se ha obtenido un sólo complejo ternario
de estequiometcia 1:1:1. con un valor de la constante de
formacian calculada mediante los programas MINIGLASS. MINI-
QUAD v SUFERQUAD de: IOlS ;3. , I • I = 16.S0 .±: 0.03.
18.86 ± 0.03 y 18.88 ± 0.03.
21) La formaci6n del complejo ternario Cu: hnca: pie.
se ve favorecida al aumentar la proporci6n de hnca y la
reacción de formación más adecuada es • .:; u ( pi c ) + (hnC3J
,==) Cu(hnca)(pic). Este complejo ternario se e�cuentra e5-
tabi I izado y se ha obtenido un valor de lo g L.. a ¿ 1 . .3 é
y de A lo g K = - O. 26.
:'::l En el estudio potenciométrico de la c o m c l e i a c ío n
ternaria en el sistema Znl II ! +n n c a r p i c . en SoiUClones
el i o ,{ .:. n o - .:1 .:; IJal: \ ': v i ; al.:. r u e l' = a 1 o n 1 :2 a (., . .:. ['1 .: n :1 1 t .. a t .:J
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08 potasio y 25QC, se obtienen dos complejos ternarios de
estequiometria 1 : 1 : 1 '-.1 1 : 1 : .:. . u nos 'J 3. 1 o r '? s ,j e ¡ � s
consta.ntes calculadas con el programa SUFERC)UAD de:
1 o g ,3 \ . I • L = 1 3 . 4 ± 0.1: lo g 13,." z = 23. 4 :!: O. l.
23) En el sistema ternario Zn(II)-hnca-pic el complejo
de las dos estequimetrias se encuentran estabilizadas por
efectos de retrodonación hacia los sitemas orbitales pi de






c o s del 1 i g a n d o pie. La rorma.ciün del
complejo 1:1:1 se ve tavorecida por un aumento en la
proporción del hnca y la del complejo 1:1:2 por un auménto
de la proporción de pie. Las reacciones de formacian mas
probables son para cada uno:
Zn(pic) + hnca (===) Znlhnca)(pic)
Znlpic)z + hnca <===> Zn(hncaJ(pic)z
y los valores de las constantes Alog K = 4.06 para el
1 : 1 : 1 yAlogK=4.0S pa r a el 1:1:2.
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